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ПрЕдИсЛОВИЕ
Физическая химия, возникшая на стыке двух фундаменталь-
ных разделов естествознания — физики и химии, устанавливает 
взаимо связь между протеканием химических реакций и изменением 
энергии, занимается проблемами строения вещества и его свойства-
ми в различных состояниях. в процессе становления физической 
химии такие ее разделы, как химическая термодинамика, кинетика 
и катализ, квантовая химия, электрохимия, кристаллохимия, химия 
твердого состояния, радиохимия и другие, выделились в самостоя-
тельные научные направления. каждое из этих направлений связано 
с другими областями химического знания и входит в определенную 
иерархическую систему химических наук, которая и образует совре-
менную химию. единой универсальной связкой этих наук являются 
методы физической химии.
подготовка специалистов-химиков предполагает освоение ими 
всех основных разделов физической химии, в том числе аппарата 
термодинамики и различных модельных подходов, и приобретение 
навыков и умений по применению этих методов на практике для 
решения химических задач. 
настоящее пособие обобщает многолетний опыт кафедры 
физической химии и является руководством для освоения модуля 
«Физическая химия» при подготовке к коллоквиумам, практиче-
ским занятиям по решению задач, контрольным работам и другим 
мероприятиям текущей и промежуточной аттестации. каждая глава 
пособия включает краткую теорию, являющуюся основой решения 
практических задач. однако этот вводный материал не претендует 
на исчерпывающую полноту и систематичность и не может заменить 
курса лекций и имеющуюся учебную литературу. в конце каждой 
главы даются типовые вопросы для коллоквиумов, контрольные во-
просы для проверки умения использовать теоретический материал 
на практике и задачи для решения.
81.	Первое	начало	термодинамики.	
термоХимия
1.1.	основные	понятия	и	определения
Термодинамическая система — совокупность материальных 
тел, содержащихся внутри заданных границ, которые могут быть 
либо реальными, либо воображаемыми. 
системы классифицируются по свойствам:
Изолированные системы не обмениваются со средой ни веще-
ством, ни энергией.
Закрытые системы не обмениваются со средой веществом, но 
обмениваются энергией.
Открытые системы обмениваются со средой и веществом, 
и энергией.
закрытые системы, в свою очередь, часто подразделяют на адиа-
батические и замкнутые. Адиабатические системы не обменивают-
ся со средой веществом, но обмениваются энергией только в форме 
работы. Замкнутые системы не обмениваются со средой веществом, 
но обмениваются энергией только в форме теплоты.
Энергия — общая количественная мера различных форм дви-
жения. 
Внутренняя энергия системы U — полная энергия системы, 
состоящая из энергий всех видов движения.
Теплота Q — количество энергии, которое передается систе-
ме или отнимается от нее в виде хаотической (неупорядоченной) 
формы движения.
Работа W (от англ. work) — количество энергии, которое пере-
дается системе или отнимается от нее в виде упорядоченной формы 
движения. 
I. хИмИчЕскАя тЕрмОдИНАмИкА  
И рАВНОВЕсИЕ
9 F dxi i
i
W pdV ∑δ = ± ,
где первое слагаемое представляет собой механическую рабо-
ту против внешнего давления (δW = F · dl, F = p · s, s · dl = dV), 
а второе коллективное слагаемое — сумму всех полезных видов 
работы, в том числе электрической (δW = φ · dq), магнитного поля 
(δW = H · dB), химической (δW = μ · dn), сил поверхностного на-
тяжения (δW = σ · ds) и т. д. 
Выбор знаков. в термодинамике положительным считается та-
кое изменение энергии, которое отвечает увеличению U в системе, 
т. е. dU > 0. отсюда подводимая к системе извне теплота также по-
ложительна (δQ > 0). для магнитной, химической работы, работы 
по созданию поверхности и т. п. система знаков в физике совпадает 
с термодинамической (если dU > 0, то δW > 0). в то же время в меха-
нике работа считается положительной, если система совершает 
работу над окружающей средой, т. е. dU < 0, δW > 0.
Параметры системы — ее свойства, выраженные количествен-
но. важно, что эти свойства характеризуют всю систему как единое 
целое, состоящее из огромного числа составляющих микрочастиц. 
параметры делятся на интенсивные, не зависящие от размера си-
стемы, и экстенсивные, зависящие от ее размера. гегель в 1813 г. 
ввел эти понятия в труде «наука логики».
Экстенсивные свойства обладают аддитивностью, т. е. величина 
экстенсивного свойства системы складывается из значений этого 
свойства для отдельных подсистем, из которых составлена эта си-
стема (по гегелю, экстенсивные свойства определяются через самих 
себя). примеры: объем V; масса m; число моль n.
Интенсивные свойства не обладают аддитивностью, а опре-
деляются в окрестностях некоторой точки в системе. важно, что 
в состоянии равновесия значение интенсивного свойства одно и то 
же для всей системы. примеры: давление p; температура T; тепло-
емкость c; плотность ρ.
Состояние системы определяется заданием набора параметров 
с известными значениями.
Термодинамический процесс — изменение значений пара-
метров в заданном наборе при переходе системы из начального 
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состояния в конечное состояние. если начальное и конечное со-
стояние совпадают, то такой процесс называется циклическим.
Состояние равновесия системы — состояние, в котором 
значения параметров в течение времени остаются неизменными 
и это не вызвано протеканием компенсирующего процесса между 
системой и окружающей средой.
Обратимый процесс — процесс, протекающий через после-
довательность бесконечно близко примыкающих друг к другу со-
стояний равновесия.
Самопроизвольный процесс — процесс, протекающий в системе 
без воздействия окружающей среды.
если свойство системы не зависит от пути процесса, а опреде-
ляется только начальным и конечным состоянием системы, то оно 
называется свойством или функцией состояния. 
1.2.	математическое	описание	функций	состояния	 
в	термодинамике
в математике функцией состояния называется функция, беско-
нечно малое изменение которой является полным дифференциалом. 
если z = f(x, y), то
 ,
y x
z zdz dx dy
x y
 ∂ ∂ = +   ∂ ∂   
 (1.1)
где частные производные не обязательно являются функциями со-
стояния.
в конечном процессе изменение функции состояния z опреде-
ляется формулой ньютона–лейбница
 
2
1
2 1( ) ( ),
z
n
z
z z dz F z F z∆ = = −∫  (1.2)
где 
1
( ) .
1
nzF z
n
+
=
+
согласно теореме коши,
 
2 2
.z z
x y y x
   ∂ ∂
=   ∂ ∂ ∂ ∂   
 (1.3)
согласно цепочному соотношению Эйлера,
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 1.
y x z
z y x
x z y
 ∂ ∂ ∂    = −     ∂ ∂ ∂     
 (1.4)
Уравнение состояния — уравнение математической связи 
термодинамических параметров в состоянии равновесия системы.
различают два типа уравнений состояния — термические 
и калорические. первые связывают температуру с другими параме-
трами системы, а вторые — внутреннюю энергию, энтальпию или 
теплоемкость (свойства, исторически определяемые в калориях) 
с температурой. для такой простейшей системы, как идеальный газ, 
термическим уравнением состояния является известное уравнение 
Менделеева — клапейрона pV = nRT, а калорическим является 
линейное по отношению к температуре выражение для внутренней 
энергии U = U0 + CVT .
первым уравнением реального газа, т. е. такого газа, между 
частицами которого есть взаимодействие, а сами частицы имеют не-
нулевой объем, было уравнение клаузиуса p(V – nb) = nRT. в 1873 г. 
иоханнес дидерик ван-дер-ваальс в своей диссертационной работе 
предложил уравнение с учетом межмолекулярного взаимодействия: 
 
2
( ) ( ) .np a V nb nRT
V
 + ⋅ ⋅ − = 
 
известны другие уравнения состояния, например, уравне-
ние бертло 
2
( ) ( )a np V nb nRT
T V
 + ⋅ ⋅ − = 
 
, уравнение вириала 
2 3
(1 )c d gpV nRT
V V V
= + + + + ⋅⋅ ⋅ , полученное каммерлинг — онне-
сом, в котором параметры c, d и т. д. зависят от температуры.
1.3.	Первое	начало	термодинамики	 
и	его	приложения
первый закон термодинамики постулируется в виде нескольких 
формулировок, каждая из которых выражает суть закона сохранения 
энергии в применении к термодинамическим системам:
• вечный двигатель первого рода (совершающий работу без 
затрат энергии) невозможен (М. планк).
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• Энергия изолированной системы постоянна: dU = 0.
• количество теплоты, подводимое к системе из окружающей 
среды, расходуется эквивалентно на увеличение внутренней энергии 
и совершение работы (дж. джоуль и Ю. Майер).
 .i i
i
Q dU pdV Fdx±δ = + ∑  (1.5)
если другие виды работы, кроме работы расширения, отсутству-
ют (простая система), то выражение имеет простейший вид
 δQ = dU + pdV (1.6)
или в условиях p = const
 δQ = d(U + pV)p= dH, (1.7)
где H — новая функция состояния, энтальпия.
для конечного процесса в открытой системе уравнение можно 
записать в виде
 
2 2
2 1
1 1
.U Q W Q W U U∆ = δ − δ = − = −∫ ∫  (1.8)
величина W в (1.8) является суммой работ, выполняемых си-
стемой против всех сил (внешнее давление, электрическое поле, 
магнитное поле и т. п.), поэтому
 .
i
W pdV W ′δ = δ+∑ .
аналитические выражения первого закона термодинамики 
(уравнения 1.5–1.7) справедливы для любых процессов (обратимых 
и необратимых). следует только помнить, что внутренняя энергия, 
теплота и работа являются экстенсивными свойствами и зависят 
от количества вещества в системе. поэтому если другое не огово-
рено, то принятые обозначения U, Q, W будем относить к одному 
молю вещества, т. е. иметь дело с мольными величинами.
если между веществами в термодинамической системе про-
текает химическая реакция νi
i
iA∑ ⋅ = 0 , то внутренняя энергия 
такой системы выражается калорическим  уравнением  состояния 
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U = f(T, V, ξ), где ξ — химическая переменная или, другими слова-
ми, координата химической реакции, которая определяется через 
изменение числа моль i-участника с νi стехиометрическим коэффи-
циентом в уравнении νi
i
iA∑ ⋅ = 0  как
 dni = νi ·dξ.  (1.9)
согласно термическому уравнению состояния, четыре внешних 
параметра взаимосвязаны: V = V(T, p, ξ) или p = p(T, V, ξ). поэтому 
анализ калорического уравнения состояния в частных производных 
можно упростить, используя меньшее на единицу число перемен-
ных параметров. сначала выберем в качестве переменных T, V и ξ, 
а затем — T, p и ξ.
Переменные T, V	и ξ. полный дифференциал внутренней энер-
гии будет иметь вид
 
, , ,V T T V
U U UdU dT dV d
T Vξ ξ
∂ ∂ ∂     = + + ξ     ∂ ∂ ∂ξ     
. (1.10)
подставим это соотношение в выражение первого закона термо-
динамики δQ = dU + pdV и получим
 
, , ,V T T V
U U UQ dT p dV d
T Vξ ξ
 ∂ ∂ ∂     δ = + + + ξ      ∂ ∂ ∂ξ      
. (1.11)
обозначив коэффициенты при дифференциалах независимых 
переменных как
 , , ,
, , ,
, ,V T T V
V T T V
U U Uc l p u
T Vξ ξξ ξ
 ∂ ∂ ∂   = = + =     ∂ ∂ ∂ξ     
, (1.12) 
получим
 δQ = cV, ξdT + lT, ξdV+ uT, Vdξ, (1.13)
где cV, ξ, lT, ξ и uT, V — калорические коэффициенты, их физическая 
сущность определяется теплотой, которой система обменивается 
с окружающей средой при различных условиях. например, для 
однокомпонентной системы (dξ = 0), содержащей 1 моль вещества, 
cV есть мольная теплоемкость при постоянном объеме; lT — скры-
тая изотермическая теплота изменения объема системы, которая 
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состоит из двух слагаемых: первое 
,T
U
V ξ
∂ 
 ∂ 
 отражает изменение по-
тенциальной энергии взаимодействия частиц и может быть названо 
внутренним давлением; второе (p) — внешнее давление. 
если между компонентами системы происходит химическое 
взаимодействие (dξ ≠  0), то при постоянных температуре T и объеме 
V калорический коэффициент uT, V интерпретируется как тепловой 
эффект химической реакции при V = const или теплота, которую 
выделяет или поглощает система при полном (на один шаг) про-
хождении реакции слева направо (Δξ = 1).
Переменные	T,  p	и	ξ. теперь в качестве независимых параме-
тров выберем температуру T, давление p и химическую переменную 
ξ. тогда из (1.7) следует, что dH = dU + pdV + Vdp, что вместе с (1.6) 
приводит к другой аналитической записи первого начала термоди-
намики для простой системы:
 δQ = dH – Vdp. (1.14)
для энтальпии H = f(T, p, ξ) полный дифференциал записыва-
ется как
 
, , ,p T T p
H H HdH dT dp d
T pξ ξ
   ∂ ∂ ∂ = + + ξ     ∂ ∂ ∂ξ     
. (1.15)
теперь уравнение (1.14) с учетом (1.15) можно переписать как
 
, , ,p T T p
H H HQ dT dp d Vdp
T pξ ξ
   ∂ ∂ ∂ δ = + + ξ −     ∂ ∂ ∂ξ     
 (1.16)
или как
 δQ = cp, ξdT + hT, ξdp+ hp, Tdξ, (1.17)
где 
 , ,
, , ,
, ,p T p T
p T T p
H H Hc h V h
T pξξ ξ
    ∂ ∂ ∂ = = − =      ∂ ∂ ∂ξ       
 (1.18)
представляют собой калорические коэффициенты: cp, ξ — теплоем-
кость, hT, ξ — скрытая теплота изменения давления и hT, p — теплота 
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реакции, которые определяют теплообмен системы при изменении 
T, p и ξ и соответствующих постоянных параметрах.
Между калорическими коэффициентами, выраженными при 
различных переменных, существует связь. чтобы ее установить, 
преобразуем равенство (1.11) в симметричное по отношению к пере-
менным. для этого учтем, что V = f(T, p, ξ) как функция состояния 
и получим
, , , , ,
, , ,
V T T T V T
p T T p
V V VQ c l dT l dp u l d
T pξ ξ ξ ξξ ξ
      ∂ ∂ ∂ δ = + ⋅ + + + ξ          ∂ ∂ ∂ξ        
. (1.19)
из сравнения (1.19) с (1.17) следует искомая связь
 
, , ,
,
, ,
,
, , ,
,
p V T
p
T T
T
T p T V T
T p
Vc c l
T
Vh l
p
Vh u l
ξ ξ ξ
ξ
ξ ξ
ξ
ξ
∂  = + ⋅  ∂  

 ∂ = ⋅  ∂  
 ∂ = + ⋅   ∂ξ  
. (1.20)
здесь наибольший интерес представляет соотношение между 
теплоемкостями и тепловыми эффектами при p либо V = сonst. 
 , , ,
, , ,
p V T
p T p
V U Vc c l p
T V Tξ ξ ξ ξ ξ ξ
 ∂ ∂ ∂     − = ⋅ = +      ∂ ∂ ∂      
, (1.21)
 
, ,
, ,
p V
T T p
U Vh u p
Vξ ξ ξ
   ∂ ∂ − = +    ∂ ∂ξ    
. (1.22)
помимо калорических, в термодинамике широко используются 
термические коэффициенты. важнейшими из них являются: коэф-
фициент термического расширения
 
0
1
p
V
V T
∂ α = ⋅  ∂ 
, (1.23)
коэффициент изотермического сжатия
 
0
1
T
V
V p
 ∂
χ = − ⋅  ′ ∂ 
, (1.24)
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коэффициент изохорного изменения давления
 
0
1
V
p
p T
∂ β = ⋅  ∂ 
 (1.25)
и адиабатический (и одновременно изоэнтальпийный) коэффициент 
джоуля — томсона
 
0
ДТ
Q H
T T
p pδ =
   ∂ ∂
γ = =   ∂ ∂   
. (1.26)
из цепочного соотношения (1.4) с учетом V0 = V'0 и p0 = 1 легко 
получить связь между тремя термическими коэффициентами:
 1
α
=
β ⋅χ
. (1.27)
термические коэффициенты определяются экспериментально 
и позволяют вывести эмпирическое термическое уравнение состо-
яния для конденсированных фаз.
с помощью аналитического выражения (1.6) первого начала 
термодинамики и определения энтальпии (1.7) можно проанализи-
ровать частные процессы. покажем такую возможность на примере 
n моль идеального газа.
в изотермическом процессе (T = const) δQT = δWT = pdV, что 
ведет к определению изотермической работы:
 
2 2
1 1
2
1
ln
V V
WT
V V
nRT V
pdV dV RT
V V
n = = = 
 ∫ ∫
. (1.28)
в изобарном  процессе  (p = const) теплота равна изменению 
энтальпии
 δQp = dH = cpdT, (1.29)
а работа определяется как
 
2
1
2 1( )P
V
W
V
pdV p V V= = −∫ . (1.30)
в изохорном процессе работа не совершается, а теплота равна 
изменению внутренней энергии
 δQV = dU = cVdT.
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в адиабатическом процессе (δQ = 0) dU = –δW, что, во –первых, 
позволяет определить работу
 
2 2
1 1
0 0 1 2( )
T
Q Q
T T
T
V Vc dT c T TW Wδ = δ = = −= δ = −∫ ∫ ,
а во-вторых, вывести уравнение адиабаты. действительно, из 
0V
dV
c dT RT
V
+ =  путем последовательного деления на T и cV  c после-
дующим взятием неопределенного интеграла, введя адиабатический 
коэффициент p
V
c
c
γ = , можно получить
 TVγ – 1 = const, pVγ = const', p1 – γTγ= const''. (1.31)
частные процессы удобно представлять графически (рис. 1.1).
рис. 1.1. зависимость давления от объема (а) и температуры (б) 
в различных частных процессах с участием идеального газа
больший наклон адиабаты по сравнению с изотермой (см. 
рис. 1.1) в координатах «p –V» объясняется соотношением тангенсов 
угла наклона 0| | | |Q T
p ptg tg
V Vδ =
α = γ > α = , так как cp всегда больше cV.
p = constp = const
p,
 а
тм
V = const
V, л
V = const
T = const T = const
T, K
δQ = 0 δQ = 0
а б
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в процессе химических превращений происходит изменение 
энергии системы, обусловленное тем, что значения внутренней 
энергии продуктов и исходных реагентов различны. в результате 
реакции выделяется или поглощается теплота и совершается работа.
1.4.	Законы	термохимии
раздел термодинамики, экспериментально изучающий тепловые 
эффекты в ходе химических реакций, называется термохимией. 
если реакция протекает при постоянном объеме и при этом не со-
вершается механической, электрической и других видов работы, то 
при Т = const (1.6) ее можно записать как
 ( )
2 2
1 1
VVQ dU U Qδ ∆ == =∫ ∫ . (1.32)
если реакция протекает при постоянном давлении и совершается 
только работа расширения, а все другие виды работ отсутствуют, то 
изменение энтальпии в ходе реакции будет равно теплоте:
 ( )
2 2 2
1 1 1
( ) PPQ d U pV dH H Qδ = + = =∆ =∫ ∫ ∫ . (1.33)
смысл соотношений (1.32) и (1.33) состоит в том, что теплота 
реакции, поглощаемая (выделяемая) при постоянном объеме или 
давлении, равна изменению соответствующей термодинамиче-
ской функции состояния и не зависит от пути процесса. данная 
закономерность была эмпирически открыта г. гессом в 1840 г., 
еще до формулировки первого начала термодинамики джоулем 
и Майером, и поэтому носит его имя. закон гесса гласит: тепловой 
эффект химической реакции в условиях V, T = const, либо p, T = const 
не  зависит от пути процесса,  а  определяется только природой 
и состоянием исходных веществ и продуктов реакции.
из закона гесса вытекает очень важное для химии следствие: 
энтальпия (теплота) реакции ΔHp равна сумме энтальпий (теплот) 
образования продуктов реакции j j
j
H∆ν∑ за вычетом суммы энталь-
пий (теплот) образования исходных веществ i i
i
H∆ν∑ :
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 p j j i i
j i
H H H∆ ∆ ∆= ν − ν∑ ∑ , (1.34)
где νj — стехиометрические коэффициенты продуктов; νi — стехи-
ометрические коэффициенты исходных веществ.
поскольку энтальпия является функцией состояния, то нет не-
обходимости знать (табулировать) значения теплот всех возможных 
реакций; достаточно иметь сведения об энтальпиях минимума реак-
ций, из которых можно получить все остальные. подобный минимум 
представляет собой стандартные энтальпии образования соединений 
из простых веществ и/или сгорания соединений. Эти величины 
табулируются в различных термодинамических справочниках.
Стандартная энтальпия образования ΔH0f, 298 — теплота, вы-
деляемая (поглощаемая) при образовании 1 моль вещества из про-
стых веществ, его составляющих, находящихся в стандартных 
состояниях.
Стандартная  энтальпия  сгорания  ΔH0сг, 298 — теплота, по-
глощаемая (выделяемая) при полном сгорании 1 моль вещества 
в атмосфере кислорода при 1 атм. (продуктами реакции сгорания 
обычно являются высшие оксиды со2, н2о(ж) и др. исключение 
составляет сгорание азотсодержащих соединений, для которых про-
дуктом сгорания является молекулярный азот N2.)
Стандартная энтальпия реакции  ΔH0298 — теплота, поглоща-
емая (выделяемая) в стандартных условиях при взаимодействии 
определенного числа молей реагентов, задаваемого уравнением 
реакции. кроме теплот реакций термохимия занимается изучением 
теплот различных процессов, например, фазовых переходов, рас-
творения и т. п.
теплота растворения твердого кристаллического вещества 
в жидком растворителе определяется в основном суммой двух ве-
личин: теплоты разрушения кристаллической решетки и теплоты 
сольватации ионов (атомов или молекул) растворяемого вещества 
молекулами растворителя. алгебраическая сумма тепловых эф-
фектов этих двух процессов дает теплоту (изменение энтальпии) 
процесса растворения соли. значения теплот растворения зависят 
от концентрации соли в растворе и от того, были ли смешиваемые 
компоненты вначале взяты в чистом виде. теплота, сопровождающая 
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процесс изотермического растворения одного моля вещества в таком 
количестве растворителя, чтобы образовался раствор с определен-
ной концентрацией, называется интегральной теплотой раство-
рения  ΔHm.
температурная зависимость энтальпии (теплоты) реакции при 
постоянном давлении получается непосредственно из определения 
калорического коэффициента cP (см. уравнение (1.18)). для хими-
ческой реакции с тепловым эффектом ΔH можно записать
 p
p
d H
c
dT
∆
∆  = 
 
, (1.35)
где p j pj i pi
j i
c c c∆ = ν ⋅ − ν ⋅∑ ∑  — изменение теплоемкости по урав-
нению реакции.
из уравнения (1.35) получаем интегральное выражение
 ∆ ∆ ∆H H c dTT T P
T
T
2 1
1
2
= + ⋅∫ ,  (1.36)
известное как закон кирхгофа. взятие интеграла в (1.36) зависит от 
характера зависимости теплоемкости участников реакции от тем-
пературы. в ряде случаев в узком температурном интервале можно 
принять, что Δcp ≈ const. тогда интегрирование ведет к простой за-
висимости теплового эффекта химической реакции от температуры:
 ΔHT2 = ΔHT1 + Δcp · (T2 – T1). (1.37)
в общем случае необходимо представить зависимость тепло-
емкости от температуры в виде температурного ряда, например
 cp = a0 + a1T + a2T2+ a3T–2. (1.38)
для реакции получаем
 Δcp = Δa0 + Δa1T + Δa2T2+ Δa3T–2. (1.39)
подставляя (1.39) в (1.36) и интегрируя от T1 = 298 K до T2 = T, 
получаем
 
2 2
0 0
298 0 1
3 3
1 1
2 3
( 298 )( 298)
2
( 298 ) ( 298 ).
3
T
TH H a T a
Ta a T − −
−
∆ = ∆ + ∆ − + ∆ +
−
+ ∆ − ∆ −                               
 (1.40)
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теоретические	вопросы	к	коллоквиуму	 
«Первое	начало	термодинамики.	термохимия»
1. основные понятия химической термодинамики: термодинамиче-
ская система (изолированная, замкнутая, открытая); состояние системы; 
процесс (обратимый, необратимый, циклический); свойства системы (экс-
тенсивные, интенсивные); внутренняя энергия, теплота, работа; свойства 
(функции) состояния и математическое описание изменения этих свойств; 
первый закон термодинамики и его различные формулировки; аналити-
ческое выражение первого закона термодинамики для различных систем; 
роль трудов Ю. Майера и д. джоуля в формулировании этого закона. 
2. применение первого закона термодинамики для анализа различных 
обратимых процессов (изотермический, изохорический, изобарический 
и адиабатический) с участием идеального газа. аналитическое и графи-
ческое представление циклических процессов. расчет работы и теплоты 
в различных процессах и циклах.
3. калорические коэффициенты (cV, ξ, lT, ξ, uT, V и cp, ξ, hT, ξ, hT, p) и связи 
между ними.
4. термические коэффициенты (α, β, χ, kдт) и связи между ними.
5. применение первого закона термодинамики к системам, в которых 
протекают химические взаимодействия. правило гесса как следствие 
первого закона термодинамики. соотношение между теплотами реакций 
при постоянном объеме и постоянном давлении.
6. стандартные энтальпии образования веществ, стандартные теплоты 
химических реакций (сгорания, нейтрализации и др.). примеры расчетов 
тепловых эффектов химических реакций по таблицам стандартных эн-
тальпий образования и сгорания веществ.
7. зависимость теплот реакций от температуры. дифференциальная 
и интегральная формы уравнения кирхгофа.
вопросы	для	самоподготовки	к	коллоквиуму	 
и	задачи	для	практических	занятий
1. приведите примеры интенсивных и экстенсивных свойств; свойств 
(функций) состояния и свойств (функционалов) процесса.
2. покажите математические следствия, применимые к анализу изме-
нений свойств состояния термодинамической системы. на примере 1 моль 
идеального газа покажите, что объем (температура) является свойством 
состояния, а теплота — нет.
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3. запишите аналитическое выражение для закона сохранения энергии 
на примере изолированной и открытой систем. 
4. на примере простейшей системы (n моль идеального газа в цилин-
дре с поршнем) показать, что работа и теплота не являются свойствами 
состояния.
5. на примере простейшей системы определите работу и теплоту 
в различных процессах (изотермическом, изохорическом, изобарическом 
и адиабатическом).
6. выведите уравнение адиабаты для 1 моль идеального газа. докажи-
те, что при изотермическом и адиабатическом переходе идеального газа 
кривые изотермы и адиабаты пересекаются лишь в одной точке.
7. имеется два цилиндра с поршнем, снабженные манометром и тер-
мометром. известно, что в одном из них находится одноатомный, а в дру-
гом — двухатомный газ. как экспериментально установить атомарность 
газов?
8. при температуре 300 K идеальный газ изотермически и обрати-
мо расширяется от 10–2 до 10–1 м3. теплота этого процесса составляет 
17,23 кдж. поглощается или выделяется теплота газом? сколько молей 
газа участвует в процессе?
9. цикл Майера состоит из последовательности следующих переходов 
(процессов): изохорический нагрев, изотермическое расширение и изо-
барическое сжатие. постройте этот цикл в координатах p–V, p–Т и V–T. 
рассчитайте работу данного цикла.
10. цикл карно состоит из двух адиабатных и двух изотермических 
переходов. постройте этот цикл в координатах p–V, p–Т и V–T. рассчитайте 
работу данного цикла.
11. цикл стирлинга состоит из двух изотермических и двух изохорных 
переходов. постройте этот цикл в координатах p–V, p –Т и V–T. рассчитайте 
работу данного цикла.
12. цикл отто состоит из последовательности следующих переходов 
(процессов): адиабатическое сжатие, изохорический нагрев, адиабати-
ческое расширение, изохорическое охлаждение. постройте этот цикл 
в координатах p–V, p–Т и V–T. рассчитайте работу данного цикла.
13. цикл джоуля состоит из последовательности следующих пере-
ходов (процессов): адиабатическое сжатие, изобарическое расширение, 
адиабатическое расширение, изобарическое сжатие. постройте этот цикл 
в координатах p–V, p–Т и p–T. рассчитайте работу данного цикла.
14. цикл дизеля состоит из последовательности следующих пере-
ходов (процессов): адиабатическое сжатие, изобарическое расширение, 
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адиабатическое расширение, изохорическое охлаждение. постройте этот 
цикл в координатах p–V, p–Т и p–T. рассчитайте работу данного цикла.
15. определите физический смысл калорических коэффициентов cV, ξ, 
lT, ξ, uT, V.
16. определите физический смысл калорических коэффициентов cp, ξ, 
hT, ξ, hT, p.
17. докажите, что калорический коэффициент ,
,
T
T
Hh V
pξ
ξ
  ∂
= −  ∂  
.
18. докажите, что калорический коэффициент ,
,
T
T
Ul p
Vξ ξ
∂ = + ∂ 
.
19. докажите, что калорические коэффициенты cp, ξ и cV, ξ связаны со-
отношением , ,
,
p V
T p
U Vc c p
V Tξ ξ ξ
 ∂ ∂   = + + ⋅    ∂ ∂    
.
20. покажите связь между термическими коэффициентами, где
0
1
p
V
V T
∂ α = ⋅  ∂ 
 — коэффициент термического расширения тела;
0
1
V
p
p T
∂ β = ⋅  ∂ 
 — изохорный коэффициент изменения давления; 
0
1
T
V
V p
 ∂
χ = − ⋅  ′ ∂ 
 — коэффициент изотермического сжатия.
21. для 1 моль этанола (ρ = 0,79 г/см3 при 273 K и 1 атм) в интервале 
температур 273–323 K и давлений 1–1000 атм коэффициент термического 
расширения определяется соотношением α(K–1) = a · (1 – b · p), а коэф-
фициент сжатия равен χ(атм–1) = с · [1 + d · (T – 273)]. найдите уравнение 
состояния этанола, если известно, что a = 1,11 · 10–3 K–1, b = 1,3 · 10–4 атм–1, 
c = 7,22 · 10–5 атм–1, и d =2 · 10–3 K–1.
22. с помощью уравнения состояния жидкого этанола, полученного 
в предыдущей задаче, определите, насколько следует повысить температуру 
1 моль этанола от начального значения (273 K) при неизменном объеме, 
V0 = V273, чтобы его давление увеличилось от 1 до 100 атм.
23. с помощью уравнения состояния жидкого этанола, полученного 
в задаче 21, определите изменение объема 1 моль этанола при его нагреве 
от 273 до 323 K при давлении 1 атм.
24. с помощью уравнения состояния жидкого этанола, полученного 
в задаче 21, определите изменение объема 1 моль этанола при его сжатии 
от 1 до 1000 атм при 273 K.
25. для фреона коэффициент джоуля — томпсона Kдт = 1,2 K/атм. 
какого перепада давления между компрессором и холодильной камерой 
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(куда поступает фреон) нужно достичь, чтобы температура жидкости по-
низилась на 18 градусов?
26. дайте строгое термодинамическое обоснование правила гесса. 
Могут ли тепловые эффекты одной и той же реакции, проведенной при 
постоянном давлении и при постоянном объеме, отличаться. при утвер-
дительном (или отрицательном) ответах привести конкретные примеры.
27. сжигание 1 моль угарного газа в кислороде проводят при 298 K 
в условиях V = const и p = сonst. рассчитайте разницу между тепловыми 
эффектами QV и Qp. изменится ли эта разница (если да, то насколько) при 
повышении температуры до 400 K.
28. сжигание 1 моль метана в кислороде проводят при 298 K в условиях 
V = const и p = const. рассчитайте разницу между тепловыми эффектами 
QV и Qp. изменится ли эта разница (если да, то насколько) при повышении 
температуры до 400 K.
29. для некоторой реакционной системы температурные зависимости 
суммарных теплоемкостей исходных веществ и продуктов реакции показа-
ны на рис. 1.2. представьте графически в координатах ΔH–T температурную 
зависимость теплового эффекта данной реакции.
рис. 1.2. температурные зависимости суммарных теплоемкостей 
исходных веществ и продуктов реакции:
1 — продукты; 2 — исходные вещества
30. в каких системах, где протекают химические реакции, повышение 
температуры приводит к увеличению теплового эффекта? покажите, в ка-
ких случаях тепловой эффект реакции не будет зависеть от температуры.
31. газы O2, CO2 и Ar смешиваются в объемных соотношениях 10 : 3 : 6 
при 298 к и общем давлении 1 атм. рассчитайте парциальные давления 
компонентов газовой смеси.
1
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32. 140 г азота находятся при 400 K и давлении 1 атм. рассчитайте 
работу при изотермическом расширении газа (считая его идеальным) 
до объема 200 л.
33. 106,5 г хлора находятся при температуре 273 K и давлении 1 атм. 
найти изменение внутренней энергии и теплоту при изохорном уменьше-
нии давления до 0,6 атм.
34. 80 г кислорода при 27 °C занимают объем 5 л. найти работу и ко-
нечный объем кислорода при изобарном охлаждении на 3 °C.
35. в резервуаре при 298 K находится неизвестный газ. возможно, это 
либо азот, либо аргон. при внезапном расширении 5 л этого газа до объема 
6 л его температура снизилась на 20 °C. какой газ содержится в резервуаре?
36. изобразите графически термодинамический цикл, включающий 
последовательно следующие процессы: 1 → 2 — изотермическое рас-
ширение; 2 → 3 — изобарическое охлаждение; 3 → 1 — изохорическое 
нагревание в координатах p–V, T–V и p–T.
37. изобразите графически термодинамический цикл, включающий по-
следовательно следующие процессы: 1 → 2 — изобарическое нагревание; 
2 → 3 — изохорическое охлаждение; 3 → 4 — изобарическое охлаждение; 
4 → 1 — изотермическое сжатие в координатах p–V, T–V и p–T.
38. 1 моль водяных паров обратимо и изотермически сконденсировали 
в жидкость при Т = 100 °с. рассчитайте W, Q, ΔU и ΔH в этом процессе, 
если удельная теплота испарения воды равна 2260 дж/г.
39. определите количество воды для охлаждения 1930 кг масляной 
кислоты (с3H7COOH) от 90 до 50 °с, если температура воды в тепло-
обменнике повышается от 18 до 50 °с. принять теплоемкости воды 
и масляной кислоты равными 75,31 дж/(моль · K) и 178 дж/(моль · K) 
соответственно.
40. 4,8 г магния растворили в избытке соляной кислоты. рассчитать 
работу и изменение внутренней энергии в результате реакции при T = 289 K 
и p = 1 атм, если ΔH0f(Mg2+) = –146,75 кдж/моль.
41. определите теплоемкость идеального газа в следующих процессах:
pV2 = const;
p2V = const;
p/V = const.
42. выразите полный дифференциал давления через коэффициент 
термического расширения и коэффициент изотермического сжатия.
43. для газа, подчиняющегося закону ван-дер-ваальса 2
T
U a
V V
∂  = ∂ 
 , 
рассчитайте изменение внутренней энергии в процессе обратимого 
изотермического расширения 1 моль газа от V1 до V2. определите теплоту 
и работу этого процесса.
44. тепловой эффект реакции Mg(OH)2 → MgO + H2O (г), протекающей 
в открытом сосуде при 400 K и 1 атм, составляет 89,03 кдж. как будет 
отличаться от этого значения тепловой эффект, если реакцию проводить 
при той же температуре, но в закрытом сосуде?
45. будут ли отличаться (если да, то насколько) тепловые эффекты при 
p = const и V = const (298 K) реакций: CO + ½O2 → CO2 и CO + H2O (г) → 
CO2 + H2.
46. стандартные теплоты образования газообразных CO и H2O соот-
ветственно равны –110,5 и –241,8 кдж/моль. вычислить тепловой эффект 
реакции C (тв) + H2O (г) → CO (г) + H2 при 1000 K, если молярные тепло-
емкости участвующих в реакции веществ выражаются уравнениями: 
cp(C) = 11,9 + 10,95 · 10–3T – 4,89 · 105 T–2 дж/(моль · K),
cp(CO) = 28,41 + 4,10 · 10–3T – 0,46 · 105 T–2 дж/(моль · K),
cp(H2O) = 30,00 + 10,71 · 10–3T + 0,33 · 105 T–2 дж/(моль · K),
cp(H2) = 27,28 + 3,26 · 10–3T + 0,502 · 105 T–2 дж/(моль · K).
47. для некоторой химической реакции изменение теплоемкости как 
функции от температуры выражается уравнением: Δcp = Δa + Δb · T + 
+ Δc · T2, где Δa > 0, Δb > 0, Δc > 0. как будет выглядеть график зависимости 
теплового эффекта химической реакции от температуры?
48. для некоторой химической реакции в определенном температурном 
интервале сумма теплоемкостей исходных веществ больше суммы тепло-
емкостей продуктов реакции и остается одной и той же величиной во всем 
температурном интервале. изобразите зависимость ΔH = f(T) в данном 
температурном интервале.
27
2.	второе	начало	термодинамики
2.1.	направленность	процессов.	Энтропия.	 
Цикл	карно
первый закон термодинамики устанавливает эквивалентность 
различных форм энергии, в частности, внутренней энергии, тепло-
ты и работы. он делает возможным составление энергетического 
баланса в различных процессах, но не позволяет предсказать на-
правление, в котором они будут протекать самопроизвольно. что 
же определяет направление самопроизвольного процесса? Можно 
привести примеры, показывающие, что U или Н не являются кри-
териями направленности самопроизвольных процессов. идеальный 
газ самопроизвольно расширяется в вакуум; однако если это рас-
ширение является изотермическим, то, следовательно, внутренняя 
энергия системы не изменяется. второй закон термодинамики 
является законом рассеяния энергии и вводит новую функцию со-
стояния — энтропию (S), которая показывает, в каком направлении 
осуществляется рассеивание энергии при переходе изолированной 
системы из одного состояния в другое.
Энтропия была введена клаузиусом в 1865 г. в результате ана-
лиза обратимого цикла карно, состоящего из двух адиабат и двух 
изотерм (рис. 2.1).
рис. 2.1. цикл карно
p
T1 = const
T2 = const
δQ = 0
δQ = 0
1
2
3
4
V
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применяя первое начало термодинамики к циклу карно, полу-
чаем работы всех частных процессов цикла:
 
2
1 2 1 1
1
lnVW RT Q
V−
= = , (2.1)
 ( )2 3 1 2VW c T T− = − , (2.2)
 43 4 2 2
3
lnVW RT Q
V−
= = , (2.3)
 ( )4 1 2 1VW c T T− = − . (2.4)
тогда кпд тепловой машины, работающей по циклу карно, 
равен:
 
2 4
1 2
1 2 1 3
21 1
1
1
ln ln
ln
V VRT RT
W Q Q V V
VQ Q RT
V
+
+
η = = = . (2.5)
из уравнений адиабат 1 11 2 2 3TV T Vγ− γ−=  и 1 12 4 1 1T V TVγ− γ−=  выража-
ем отношения объемов 
1 1
4 1
3 2
V V
V V
γ− γ−
   
=   
  
или 4 1
3 2
V V
V V
= и подставляем 
в уравнение (2.5):
 1 2 1 2
1 1
T T Q Q
T Q
− +
η = = . (2.6)
из (2.6) вытекает, что сумма теплот, приведенных к температуре, 
в цикле карно равна нулю:
 1 2
1 2
0Q Q
T T
+ = . (2.7)
любой цикл можно разбить в пределе на бесконечно большое 
количество элементарных циклов карно, с суммой приведенных 
теплот
 
0
lim 0i
T i i
Q
T∆ →
δ
=∑ , (2.8)
которая по определению равна интегралу по замкнутому контуру:
 0Q
T
δ
=∫ . (2.9)
29
при этом подынтегральное выражение в уравнении (2.9) пред-
ставляет собой полный дифференциал новой функции состояния, 
которую клаузиус назвал энтропией S.
итак, можно записать
 
QdS
T
δ
= . (2.10)
равенство (2.10) является аналитической формулировкой второго 
начала термодинамики для обратимых процессов, так как получено 
при анализе обратимого цикла. для необратимых (самопроизволь-
ных) изменений системы равенство превращается в неравенство, 
а второй закон термодинамики выражается аналитически в виде 
равенства-неравенства клаузиуса:
 
QdS
T
δ
≥ . (2.11)
знак больше в выражении (2.11) можно объяснить тем, что 
теплота (работа) обратимого процесса всегда больше теплоты 
(работы) необратимого. важно понимать, что теплота, входящая 
в уравнения (2.10) и (2.11), это та теплота, которой система обме-
нивается с окружающей средой. если протекает самопроизвольный 
процесс, то в системе возникает внутренняя теплота, не компен-
сированная внешним теплообменом. клаузиус ввел эту теплоту 
и назвал ее некомпенсированной, что позволило ему переписать 
аналитическое выражение второго начала термодинамики в виде 
строгого равенства
 e iQ QdS
T T
δ δ
= + , (2.12)
где δeQ и δiQ — теплота внешнего теплообмена и некомпенсиро-
ванная теплота соответственно.
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2.2.	калорические	выражения	второго	начала	
термодинамики.	связь	энтропии	с	другими	
термодинамическими	свойствами
выразив в уравнениях (1.13) и (1.17) теплоту из уравнения (2.10), 
получаем соответственно 1-е и 2-е калорическое выражение второго 
начала термодинамики:
 TdS = cV, ξdT + lT, ξdV + uT, Vdξ, (2.13)
 TdS = cP, ξdT + hT, ξdp + hP, Tdξ. (2.14)
поделив обе части уравнений (2.13) и (2.14) на температуру, 
получаем связь энтропии с калорическими коэффициентами:
 , , ,V T T V
c l u
dS dT dV d
T T T
ξ ξ= + + ξ , (2.15)
 , , ,P T T p
c h h
dS dT dp d
T T T
ξ ξ= + + ξ . (2.16)
кроме того, из уравнений (2.15) и (2.16) вытекает большое 
число важных соотношений, связывающих энтропию с другими 
свойствами системы.
в качестве примера рассмотрим изменение энтропии при отсут-
ствии химического превращения (ξ  = const). с учетом определения 
калорических коэффициентов перепишем уравнение (2.15):
 
1 1
V T
U UdS dT p dV
T T T V
 ∂ ∂   = + +    ∂ ∂    
. (2.17)
теперь воспользуемся теоремой коши для энтропии как функ-
ции состояния:
 
1 1
V TT V
U U p
V T T T T V
    ∂ ∂ ∂ ∂   = +       ∂ ∂ ∂ ∂       
, (2.18) 
что дает сначала
 
2 2
2 2
1 1 1 1 1
V T
U U p U p
T T V T V T T T T V T
∂ ∂ ∂ ∂       = + − −      ∂ ∂ ∂ ∂ ∂ ∂      
, (2.19)
а затем, после приведения подобных членов, позволяет получить 
важное термодинамическое тождество
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T V
U pp T
V T
∂ ∂   + =   ∂ ∂   
. (2.20)
из сопоставления (2.17) и (2.20) вытекает соотношение
 
T V
S p
V T
∂ ∂   =   ∂ ∂   
, (2.21)
известное как 3-е уравнение Максвелла.
с учетом определения калорических коэффициентов перепи-
шем уравнение (2.16) при отсутствии химического превращения 
(ξ = const):
 
1 1 ,
p T
H HdS dT V dp
T T T p
  ∂ ∂ = + −    ∂ ∂    
 (2.22)
и, применив теорему коши по аналогии с предыдущим примером, 
получим другое важное термодинамическое тождество:
 
PT
H VV T
p T
 ∂ ∂ − = −   ∂ ∂  
. (2.23)
теперь, сопоставляя уравнения (2.22) и (2.23), получаем
 
PT
S V
p T
 ∂ ∂ = −  ∂ ∂  
, (2.24)
известное как 4-е уравнение Максвелла.
воспользовавшись цепочным соотношением Эйлера (1.4) 
и определением термических коэффициентов (1.23)–(1.25), соот-
ношения для частных производных энтропии (2.21) и (2.24) можно 
преобразовать следующим образом:
 p
T V T
T
V
TS p
V T V
p
∂ 
 ∂∂ ∂ α    = = − = β =   ∂ ∂ χ ∂   
 ∂ 
, (2.25)
 
0 0.
p VT T
S V p V V V
p T T p
   ∂ ∂ ∂ ∂   = − = = −α ⋅ = −β ⋅χ ⋅      ∂ ∂ ∂ ∂      
 (2.26)
проиллюстрируем применение термодинамического тождества 
(2.20) в термодинамике. например, покажем, что внутренняя энергия 
идеального газа не зависит от объема при постоянной температуре. 
действительно, из (2.20) вытекает
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T V
U pT p
V T
∂ ∂   = −   ∂ ∂   
. (2.27)
воспользовавшись термическим уравнением состояния 1 моль 
идеального газа pV = RT, получаем искомое
 0
T
V
RT
U RTVT p p
V T V
  ∂   ∂   =   − = − = ∂ ∂   
 
 
. 
очевидно, что из соотношения (2.23) для идеального газа следует 
0
T
H
p
 ∂
= ∂ 
, это означает, что его энтальпия не зависит от давления 
при постоянной температуре.
2.3.	изменение	энтропии	в	простейших	процессах	
с	участием	идеального	газа
определенное интегрирование дифференциальных соотноше-
ний (2.17) и (2.22) позволяет соответственно получить выражения 
для расчета изменения мольной энтропии идеального газа при из-
менении термодинамических параметров:
 2 2,
1 1
ln lnV
T VS c R
T Vξ
∆ = ⋅ + , (2.28)
 2 1,
1 2
ln lnp
T pS c R
T pξ
∆ = ⋅ + . (2.29)
однако удобно представить изменение энтропии графически 
в различных координатах. в этом случае уместно неопределен-
ное интегрирование уравнений (2.17) и (2.22), которое позволяет 
получить соответственно зависимость энтропии от температуры 
и объема:
 S = cV, ξ · lnT + RlnV + const, (2.30)
и зависимость энтропии от температуры и давления:
 S = cp, ξ · lnT – Rlnp + const´. (2.31)
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зависимости (2.30) и (2.31) легко представить графически для 
частных процессов в различных координатах. рассмотрим для при-
мера цикл (рис. 2.2), состоящий из последовательности изотерми-
ческого, изохорического и адиабатического процессов с участием 
1 моль идеального газа.
рис. 2.2. зависимость давления от объема 1 моль идеального газа 
в циклическом процессе
последовательно применяя уравнения (2.30) и (2.31) к частным 
процессам цикла (рис. 2.2), легко построить цикл для энтропии, 
представленный на рис. 2.3 в различных координатах.
рис. 2.3, г приведен потому, что площадь фигуры, изображенной 
на этом рисунке, по графическому смыслу интеграла равна теплоте 
цикла, изображенного на рис. 2.2.
2.4.	изменение	энтропии	 
при	смешении	идеальных	газов
легко представить себе следующий мысленный эксперимент. 
два газа первоначально находятся в двух разных сосудах (n1 моль 
одного газа занимают объем V1 первого сосуда при давлении p1 
и n2 моль второго газа занимают объем V2 второго при давлении p2), 
T = const
p
δQ = 0
V
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рис. 2.3. зависимость энтропии идеального газа в цикле (рис. 2.2)  
от различных параметров: 
а — lnT; б — lnV; в — lnp; г — T
lnT
S
S
S
S
lnV
T
tgα = cV
tgα = R
tgα
23 = cV tgα
12 
= –R
lnp
а
в г
б
разделенных непроницаемой перегородкой и помещенных в термо-
стат при постоянной температуре T. при удалении перегородки 
газы самопроизвольно смешиваются, что приводит к формули-
ровке второго начала термодинамики в виде неравенства клау-
зиуса 
QdS
T
δ
>  и, как следствие, к неопределенности в изменении 
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энтропии. однако смешение газов можно осуществить в процессе 
обратимого изотермического расширения двух газов от начальных 
объемов V1 и V2 до суммарного V1 + V2 в цилиндрическом сосуде. для 
этого перегородку следует заменить на соприкасающиеся бесконеч-
но тонкие полупроницаемые поршни, так что поршень, находящийся 
со стороны первого газа, будет проницаем для молекул этого газа 
и непроницаем для молекул второго газа, и такими же свойствами 
будет обладать второй поршень. то есть обратимо разводя поршни 
из среднего в крайние положения, можно обеспечить искомое сме-
шение газов. изменение энтропии в результате изотермического 
обратимого расширения двух газов можно рассчитать по уравнению 
(2.28) с учетом числа моль n1 и n2:
 1 2 1 21 2 1 2
1 2
ln lnсм
V V V VS S S n R n R
V V
+ +
∆ = ∆ + ∆ = + . (2.32)
если принять, что p1 = p2 = pобщ и в результате смешения давле-
ние не меняется, а увеличение объема компенсируется полностью 
увеличением числа частиц в смеси, то
 11
общ
n RTV
p
= , 22
общ
n RTV
p
=  и 1 21 2
( )
общ
n n RTV V
p
+
+ = . 
подстановка выражений для объемов в (2.32) дает
 1 2 1 21 2 1 2
1 2
ln lnсм
n n n nS S S n R n R
n n
+ +
∆ = ∆ + ∆ = + . (2.33)
с учетом определения мольной доли уравнение (2.33) можно 
представить в виде
 ΔSсм = ΔS1 + ΔS2 = –nобщR(x1lnx1 + x2lnx2), (2.34)
а для мольной энтропии смешения — в виде
 ΔSсм = ΔS1 + ΔS2 = –R(x1lnx1 + x2lnx2). (2.35)
как следует из уравнений (2.34)–(2.35), энтропия смешения 
всегда положительная величина.
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2.5.	изменение	энтропии	в	процессах	 
с	участием	реального	газа
в качестве примера рассмотрим изотермическое расширение 
1 моль реального газа, подчиняющегося уравнению ван-дер-
ваальса:
 
2
RT ap
V b V
= −
−
. (2.36)
в общем виде изменение энтропии с объемом определяется 
уравнением Максвелла (2.21), что предполагает дифференцирование 
(2.36) по температуре при постоянном объеме:
 
T V
S p R
V T V b
∂ ∂   = =   ∂ ∂ −   
. (2.37)
разделив переменные, можно проинтегрировать (2.37) и рас-
считать искомое изменение:
 
2
1
2
1
ln
V
V
R V bS dV R
V b V b
−
∆ = =
− −∫ . (2.38)
2.6.	изменение	энтропии	в	процессе	нагревания	 
и	при	фазовых	переходах	индивидуальных	веществ
по гиббсу, под фазой понимают гомогенную часть гетероген-
ной системы, отделенную от других частей физической границей 
раздела, состав, химические и физические свойства которой либо 
неизменны, либо меняются монотонно.
понятно, что индивидуальные чистые вещества в различных 
агрегатных состояниях представляют собой различные фазы. на-
пример, вода, H2O, может существовать в различных агрегатных 
состояниях — газообразном, жидком и твердом. соответственно для 
нее определены газообразная (пар), жидкая и твердая (лед) фазы. 
переход из одного агрегатного состояния в другое называется фазо-
вым переходом (термодинамическая классификация фазовых пере-
ходов будет обсуждаться в другой главе). если внешнее давление 
постоянное, то фазовый переход осуществляется при неизменной 
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температуре, которая называется температурой фазового перехода. 
изменение энтропии в элементарном обратимом фазовом переходе 
определяется вторым началом термодинамики в виде равенства 
клаузиуса
 
Q
dS
T
δ
= ф. п.ф. п.
ф. п.
. (2.39)
для конечного фазового перехода, как правило, для 1 моль или 
единичной массы вещества с учетом постоянства давления можно 
записать
 
.HS
T
∆
∆ = ф. пф. п.
ф. п.
. (2.40)
изменение энтропии при нагревании индивидуального веще-
ства в различных условиях, либо p = const, либо V = const, можно 
рассчитать из частных производных p
p
cS
T T
∂  = ∂ 
 и V
V
S c
T T
∂  = ∂ 
 
соответственно. для примера рассмотрим нагревание индивиду-
ального вещества при постоянном давлении. изменение энтропии 
при нагревании от T1 до T2 определяется следующим интегралом:
 
2
1
2 2 1 1( ) ( )
T
p
T
c dT
S S T S T
T
∆ = − = ∫ , (2.41)
решение которого (см. разд. 1.1) зависит от характера зависи-
мости теплоемкости вещества от температуры. в ряде случаев 
в узком температурном интервале можно принять, что cp ≈ const. 
тогда интегрирование ведет к простой зависимости энтропии от 
температуры
 2
1
lnp
TS c
T
∆ = . (2.42)
в общем случае необходимо представить зависимость тепло-
емкости от температуры в виде температурного ряда, данного, на-
пример, в (1.38). подставляя (1.38) в (2.41) и интегрируя, например, 
от T1 = 298 K до T2 = T, получаем
2 2 2 2
0 1 2 3
( 298 ) ( 298 )ln ( 298)
298 2 2
T T TS a a T a a
− −− −
∆ = + − + − . (2.43)
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2.7.	вычисление	абсолютных	значений	энтропии
рассмотрим в качестве примера определение абсолютной энтро-
пии этилена C2H4 при внешнем давлении 1 атм и температуре 298 K. 
для этого представим себе процесс нагрева 1 моль чистого этилена 
от 0 K до 298 K и определим изменение энтропии в этом процессе:
 
0 0
298 0
0
298
( )
( ) ( )
пл
к
пл к
пл
пл
к
к
тв
ж г
                
T
p
T
p p
T T
c dT HS S S
T T
c dT c dTH
T T T
∆
∆ = − = + +
∆
+ + +
∫
∫ ∫ . (2.44)
первое слагаемое в (2.44) соответствует изменению энтропии 
при нагревании твердого этилена от 0 K до температуры его плав-
ления, 104 K. второе слагаемое определяет изменение энтропии 
при плавлении этилена, а четвертое — при его испарении при 
температуре 169 K. третье слагаемое соответствует изменению 
энтропии при нагревании жидкого этилена, пятое — газообразного. 
искомое изменение энтропии от температуры легко рассчитать, 
если известны изменения теплоемкости этилена в соответствующих 
агрегатных состояниях, которые определяются в калориметриче-
ском эксперименте. подставив соответствующие температурные 
зависимости теплоемкости в уравнение (2.44) и взяв интегралы, 
получаем, что для этилена 0 0298 0S S S∆ = − = 221,2 дж/(моль · K). 
таким образом, абсолютная энтропии этилена C2H4 при внешнем 
давлении 1 атм и температуре 298 K может быть рассчитана, если 
известна его энтропия при 0 K. Эта проблема была решена планком, 
который сформулировал следующий постулат: энтропия идеального 
кристалла индивидуального чистого вещества при 0 K равна 0. что 
это так, становится понятным из статистического смысла энтропии, 
который установил л. больцман, сформулировав связь между эн-
тропией и термодинамической вероятностью системы в виде
 S = klnW, (2.45)
где k — константа больцмана, 1,38 · 10–23 дж/K.
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термодинамической вероятностью называется число микросо-
стояний системы, удовлетворяющих данному макросостоянию (со-
стоянию термодинамического равновесия), которое рассчитывается 
по следующей формуле:
 
1 2
!
! !.. !.. !i n
NW
N N N N
=
⋅
, (2.46)
где N — число частиц в системе, а N1, N2, .., Ni, .., Nn — число частиц 
на 1, 2, .., i,.., n-ом уровне энергии.
при 0 K в идеальном кристалле все частицы колеблются с одной 
частотой — основной частотой колебаний ν0, или, другими словами, 
находятся на одном уровне энергии, что приводит к равной едини-
це термодинамической вероятности, согласно (2.46). Это, в свою 
очередь, приводит к нулевой энтропии в формуле больцмана (2.45).
таким образом, энтропия, в отличие от внутренней энергии и эн-
тальпии, определяется как абсолютная величина. в нашем примере 
абсолютная энтропия этилена S298(C2H4(г)) = 221,2 дж/(моль · K).
теоретические	вопросы	к	коллоквиуму	 
«второе	начало	термодинамики»
1. вводные концепции и предпосылки принципа рассеивания энергии. 
самопроизвольный и несамопроизвольный процесс. Формулировки второ-
го начала термодинамики. цикл карно. понятие энтропии по р. клаузиусу. 
аналитическое выражение второго закона термодинамики. приведенная 
теплота, некомпенсированная теплота. изменение энтропии систем, в ко-
торых протекают необратимые процессы. 
2. объединенные выражения (аналитические и калорические) первого 
и второго начала термодинамики. основные соотношения термодинамики 
в дифференциальном виде для S = f(T, V, ξ) и S = f(T, p, ξ). связь энтропии 
с термическими и калорическими коэффициентами.
3. изменение энтропии в простейших процессах (примеры для систе-
мы, содержащей n молей идеального газа): изохорическом, изобарическом, 
изотермическом, адиабатическом. изменение энтропии в процессах с уча-
стием реальных газов. Энтропия изотермического смешения двух газов. 
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4. изменение энтропии индивидуальных веществ при нагревании. Эн-
тропия фазовых переходов. тепловая теорема нернста. постулат планка. 
абсолютное значение энтропии. стандартная энтропия вещества. вычисле-
ние абсолютных значений стандартной энтропии для веществ в различных 
агрегатных состояниях на основе экспериментальных данных. изменение 
энтропии в химических реакциях. зависимость изменения энтропии в хи-
мических реакциях от температуры.
5. статистический характер энтропии. Макроскопические и микро-
скопические состояния системы. термодинамическая вероятность. связь 
энтропии и термодинамической вероятности по л. больцману.
вопросы	для	самоподготовки	к	коллоквиуму	 
и	задачи	для	практических	занятий
1. в чем ограниченность первого начала термодинамики? 
2. запишите аналитическое выражение второго начала термодинамики 
для обратимых и необратимых процессов.
3. теплота является функцией процесса или, другими словами, функ-
ционалом. покажите, что приведенная к температуре теплота δQ/T в об-
ратимых процессах становится функцией состояния.
4. понятие энтропии. Энтропия в открытых и изолированных системах. 
принцип возрастания энтропии.
5. запишите объединенное выражение первого и второго начал термо-
динамики в виде калорических дифференциальных уравнений.
6. докажите соотношения: 
, ,V
V T V T
S c S p S
T T V T V
∂ ∂ ∂ ∂ α       = = =       ∂ ∂ ∂ ∂ χ       
.
7. докажите соотношения: 
, ,p
p pT T
cS S V S
T T p T p
   ∂ ∂ ∂ ∂   = = − = −β ⋅χ      ∂ ∂ ∂ ∂      
.
8. докажите справедливость соотношений:
 
2
,p V p V
V p
p Vc c T c c T
T T
∂ ∂ α   = + − =   ∂ ∂ χ   
.
9. воспользуйтесь тем, что dS является полным дифференциалом, 
и найдите, чему равны частные производные 
T
U
V
∂ 
 ∂ 
 и 
T
H
p
 ∂
 ∂ 
.
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10. раскройте статистический смысл энтропии. определите понятия 
макро- и микропараметров, макро – и микросостояний, термодинамической 
вероятности. Формула для расчета энтропии по л. больцману.
11. выведите выражения для расчета изменения энтропии простейшей 
системы (1 моль идеального газа) в частных процессах (изотермическом, 
изохорическом, изобарическом и адиабатическом). 
12. изменения энтропии в процессах фазовых переходов. как изменит-
ся энтропия изолированной системы, в которой обратимо кристаллизуется 
жидкая фаза?
13. укажите, в каких процессах и при каких условиях изменение эн-
тропии может быть равно работе процесса.
14. возможен ли процесс, при котором теплота, взятая у нагревателя, 
полностью превращается в работу?
15. постулат М. планка. абсолютные значения стандартных энтропий 
веществ. изменение энтропии химических реакций в стандартных усло-
виях. зависимость энтропии реакции от температуры.
16. изобразите в координатах p – V, Т – V и S – lnT термодинамический 
цикл, состоящий из следующих последовательных процессов: 1 → 2 — 
изотермического, 2 → 3 — изобарического, 3 → 1 — адиабатического.
17. цикл дизеля состоит из последовательности переходов (процессов): 
адиабатическое сжатие, изобарическое расширение, адиабатическое рас-
ширение, изохорическое охлаждение. постройте этот цикл в координатах 
p = p(V), S = S(lnT), S = S(lnV), S = S(lnp) и T = T(S).
18. в цилиндре с поршнем находится 1 моль идеального газа. система 
совершает циклический процесс, состоящий из последовательных пере-
ходов: 1 → 2 — изотермическое расширение, 2 → 3 — адиабатическое 
расширение, 3 → 4 — изотермическое сжатие, 4 → 1 — адиабатическое 
сжатие. построить цикл в координатах p = p(V), S = S(lnT) и T = T(S). до-
казать, что кпд цикла 2
1
1 T
T
η = − .
19. цикл отто состоит из последовательности переходов (процессов): 
адиабатическое сжатие, изохорический нагрев, адиабатическое расшире-
ние и изохорическое охлаждение. постройте цикл в координатах V = V(T), 
S = S(lnT) и T = T(S). выразите кпд цикла через Т1, Т2, Т3, Т4 и степень 
сжатия ε = V1/V2.
20. вычислите изменение энтропии (при Т = 298) при соединении 
двух баллонов, содержащих азот и кислород, при следующих начальных 
условиях: VO2 = 10 л, pO2 = 10 атм, VN2 = 15 л, pN2 = 25 атм.
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21. два сосуда, разделенные краном и имеющие одинаковые объемы, 
V1 = V2 = 1 л (при p = 1 атм и Т = 298 K), содержат водород и хлор соот-
ветственно. в темноте газы смешиваются, а затем под воздействием света 
протекает химическая реакция. определите общее изменение энтропии 
системы. для решения воспользуйтесь справочником.
22. определите изменение энтропии при кристаллизации 1 моль пере-
охлажденной до –10 °с воды (pобщ = 1 атм). для решения воспользуйтесь 
справочником.
23. найдите выражение для внутренней энергии и энтропии 1 моль 
газа, подчиняющегося уравнению ван-дер-ваальса.
24. Моль идеального газа адиабатически расширяется от объема V1 до 
объема V2 в вакууме. вычислить изменение энтропии для этого процесса.
25. для газа, подчиняющегося уравнению ван-дер-ваальса, выведите 
уравнение адиабаты (изоэнтропы). 
26. для газа, подчиняющегося уравнению ван-дер-ваальса, вычислите 
разность теплоемкостей при постоянном давлении и постоянном объеме. 
27. коэффициент термического расширения воды α при 4 °C меняет 
знак и в интервале температур 0 < T °C < 4 является отрицательной вели-
чиной. покажите, что в этом температурном интервале вода охлаждается 
при адиабатическом сжатии, а не нагревается, как другие жидкости и все 
газы.
28. покажите, что теплоемкость cV не зависит от объема у тех веществ, 
для которых давление линейно зависит от температуры.
29. найти изменение энтропии при изотермическом сжатии 1 моль 
паров бензола при 80 °с от 0,4053 · 105 до 1,013 · 105 н/м2 с последующей 
конденсацией и охлаждением жидкого бензола до 60 °с. температура 
кипения бензола равна 80 °с. Мольная теплота испарения бензола со-
ставляет 30,88 кдж/моль, удельная теплоемкость жидкого бензола — 
1,799 дж/ (г · K).
30. вычислить изменение энтропии 1 моль одноатомного идеального 
газа для процесса, представленного графиком на рис. 2.4.
31. в термически изолированный сосуд, содержащий 5 кг жидкой воды 
при 30 °с, вносят 1 кг снега, температура которого –10 °с. вычислить из-
менение энтропии системы, если теплота плавления снега — 333,3 дж/г; 
удельная теплоемкость снега — 2,008 дж/(г · K); удельная теплоемкость 
воды — 4,184 дж/(г · K).
32. в калориметр, содержащий лед массой m1 = 100 г при –10 °с, погру-
жают брусок меди массой m1 = 300 г, нагретый до 227 °с. после некоторого 
времени установилось равновесие. определить изменение энтропии системы 
в целом. теплообменом с окружающей средой следует пренебречь. принять 
cр(н2о, ж) = 75,5 дж/(моль · к), cр(н2о, тв) = 38,2 дж/(моль · K) и cр(Cu, 
тв) = 24,51 дж/(моль · K), Δнпл (н2о, тв) = 6016,8 дж/моль.
33. вычислите изменение энтропии при разделении 1 моль воздуха 
при p = 1,013 · 105 па на чистые кислород и азот (по условию состав воз-
духа — 21 об.% кислорода и 79 об.% азота).
34. рассчитать мольную энтропию окиси углерода при 200 °с 
и 50,67 · 105 па, если энтропия при 25 °с и 1,013 · 105 па равна 197,9 дж/
(моль · K), а зависимость мольной теплоемкости от температуры 
cр, дж/ (моль · K) = 28,41 + 4,1 · 10–3Т – 0,45 · Т–2.
35. найти изменение энтропии при нагревании 1 моль ацетона от 25 
до 100 °с, если удельная теплота испарения ацетона равна 514,6 дж/г, 
температура кипения равна 56 °с, мольные теплоемкости жидкого ацето-
на cp(ж) = 125 дж/(моль · K) и паров ацетона cр, дж/(моль · K) = 22,47 + 
201,8 · 10–3Т – 63,5 · 10–6Т2.
36. теплоемкость меди cр равна 24,51 дж/(моль · K) при температуре 
298 к и давлении 1 атм. определите теплоемкость меди при постоянном 
объеме cV, если ее плотность равна 8,9 г/см3, коэффициенты термического 
расширения и изотермического сжатия равны 0,86 · 10–4 K–1 и 2,3 · 10–6 атм– 1 
соответственно.
37. определите изменение энтропии при изотермическом расширении 
1 моль газа, подчиняющегося уравнению ван-дер-ваальса (b = 0,039 л/моль), 
от V1 = 20 л до V2 = 30 л при 298 K.
рис. 2.4. путь прохождения процесса  
в координатах «p–V»
p2 = 4 атм
p
p1 = 1 атм
V
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3.	термодинамические	ПотенЦиалы	
и	Характеристические	функЦии	
в	термодинамике
3.1.	критерии	направленности	самопроизвольных	
процессов	в	неизолированных	системах
второе начало термодинамики определяет, что энтропия изо-
лированной системы (U, V = const) возрастает в самопроизвольном 
процессе или, другими словами, дает критерий направленности 
самопроизвольного процесса (dS > 0)U, V и достижения равнове-
сия (dS = 0)U, V в изолированных системах. однако чаще всего мы 
имеем дело с системами, которые не являются изолированными 
и для которых простой перенос принципа возрастания энтропии 
непригоден. второе начало термодинамики позволяет определить 
помимо энтропии новые термодинамические функции, изменение 
которых в определенных условиях может служить критерием раз-
вития самопроизвольных процессов и достижения равновесия в не-
изолированных системах.
понятие характеристических функций в термодинамику впер-
вые ввел Массье в 1869 г., но позднее гиббс дал им несколько иную 
физико-математическую трактовку и показал эффективность их 
применения в решении многих задач и проблем термодинамики.
Характеристическими называют такие термодинамические 
функции состояния, по изменению которых в определенных усло-
виях можно судить о направлении и глубине протекания (состоянии 
равновесия) самопроизвольных процессов, а через производные 
различного порядка этих функций наиболее просто и в явном виде 
можно выражать все термодинамические параметры и свойства 
системы. характеристическими функциями, например, являются 
внутренняя энергия и энтальпия системы. покажем это.
внутренняя	энергия. объединив первое начало термодинамики 
в виде уравнения (1.6) со вторым в виде равенства клаузиуса (2.10) 
и выразив дифференциал внутренней энергии, получаем
 dU = TdS – pdV. (3.1)
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по определению полный дифференциал функции состояния 
U = f(S, V) равен:
 
V S
U UdU dS dV
S dV
∂ ∂   = +   ∂   
. (3.2)
из сравнения (3.1) и (3.2) получаем, что первые производные 
от внутренней энергии по энтропии и объему равны 
V
U T
S
∂  = ∂ 
 
и 
S
U p
dV
∂  = − 
 
 соответственно, т. е. они действительно определяют 
термодинамические свойства системы. вторые производные в со-
ответствие с теоремой коши равны, и также равны обратные им 
величины
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. (3.3)
уравнение (3.3) известно как первое уравнение Максвелла. 
уравнений Максвелла четыре (с другими двумя — (2.21) и (2.24) 
мы уже познакомились во второй главе), и они примечательны тем, 
что позволяют связать изменение энтропии, с одной стороны, с из-
менением объема либо давления, а с другой — с соответствующими 
термическими коэффициентами.
зависимость внутренней энергии от энтропии и объема удоб-
но представить графически, зная знаки первых (
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 > 0, 
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 <0) и вторых производных (
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). соответствующие зависимости представ-
лены на рис. 3.1.
из предшествующего анализа следует, что внутренняя энер-
гия соответствует второй части определения характеристической 
функции.
покажем теперь, что она удовлетворяет и первой части опреде-
ления. действительно, объединяя уравнения (1.6) и (2.12), получаем 
равенство
 dU – TdS + pdV = –δiQ, (3.4)
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которое в условиях постоянства энтропии и объема, с учетом того, 
что некомпенсированная теплота всегда положительна, преобразу-
ется в выражение
 (dU)S, V = –δiQ ≤ 0, (3.5)
в котором знак меньше соответствует направлению развития само-
произвольных процессов, а равенство — состоянию равновесия 
в системе с постоянными энтропией и объемом.
таким образом, внутренняя энергия соответствует и второй части 
определения, а следовательно, она является характеристической 
функцией с естественными переменными S и V.
Энтальпия. объединив первое начало термодинамики в виде 
уравнения (1.14) со вторым в виде равенства клаузиуса (2.10) и вы-
разив дифференциал энтальпии, получаем
 dH = TdS + Vdp. (3.6)
по определению полный дифференциал функции состояния 
H = f(S, p):
рис. 3.1. зависимость внутренней энергии  
от энтропии (а) и объема (б)
ба
U
S
V = const
S = const
V
U
47
 
P S
H HdH dS dp
S dp
 ∂ ∂ = +   ∂   
. (3.7)
из сравнения (3.6) и (3.7) получаем, что первые производные от 
энтальпии по энтропии и давлению равны: 
p
H T
S
∂  = ∂ 
 и 
S
H V
dp
 ∂
= 
 
 
соответственно, т. е. они действительно определяют термодина-
мические свойства системы. вторые производные в соответствии 
с теоремой коши равны и также равны обратные им величины:
 
p S
S p
V T
∂ ∂   =   ∂ ∂   
. (3.8)
уравнение (3.8) известно как второе уравнение Максвелла.
зависимость энтальпии от энтропии и давления также удоб-
но представить графически, зная знаки первых (
p
H T
S
∂  = ∂ 
 > 0, 
S
H V
dp
 ∂
= 
 
 > 0) и вторых производных (
2
2
p pp
H T T
S S c
∂ ∂   = =  ∂ ∂  
 > 0, 
2
2
S S
H V
p p
   ∂ ∂
=   ∂ ∂   
 < 0). соответствующие зависимости представлены 
на рис. 3.2.
рис. 3.2. зависимость энтальпии от энтропии (а) и давления (б)
ба
H
S
p = const S = const
p
H
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из предшествующего анализа следует, что энтальпия соответ-
ствует второй части определения характеристической функции.
покажем теперь, что она удовлетворяет и первой части опреде-
ления. действительно, объединяя уравнения (1.14) и (2.12), полу-
чаем равенство
 dH + TdS + Vdp = –δiQ, (3.9)
которое в условиях постоянства энтропии и давления, с учетом 
того, что некомпенсированная теплота всегда положительна, пре-
образуется к выражению
 (dH)S, p = –δiQ ≤ 0, (3.10)
в котором знак меньше соответствует направлению развития само-
произвольных процессов, а равенство — состоянию равновесия 
в системе с постоянными энтропией и давлением.
таким образом, энтальпия соответствует и второй части опреде-
ления, а следовательно, она является характеристической функцией 
с естественными переменными S и p.
функция	Гельмгольца. запишем уравнение (3.4) для условия 
постоянства температуры и объема (T, V = const) с учетом свойства 
суммы дифференциалов:
 d(U – TS) = – δiQ. (3.11)
в уравнении (3.11) под знаком полного дифференциала на-
ходится линейная комбинация внутренней энергии, энтропии 
и температуры, которая по определению является новой функцией 
состояния — функцией гельмгольца:
 F = U – TS. (3.12)
тогда (3.11) можно переписать с учетом того, что некомпенси-
рованная теплота всегда положительна:
 d(F)T, V = –δiQ ≤ 0. (3.13)
знак меньше в (3.13) соответствует направлению развития са-
мопроизвольных процессов, а равенство — состоянию равновесия 
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в системе с постоянными значениями температуры и объема. таким 
образом, функция гельмгольца соответствует первой части опре-
деления характеристической функции. покажем, что она удовлет-
воряет и второй части определения. для этого запишем полный 
дифференциал F, принимая во внимание определение (3.12):
 dF = dU –TdS – SdT, (3.14)
и подставим предварительно выраженный из (3.14) полный диффе-
ренциал внутренней энергии в уравнение (3.1). после сокращения 
получим термодинамический вид полного дифференциала функции 
гельмгольца:
 dF = –SdT – pdV. (3.15)
по определению полный дифференциал функции состояния 
F = f(T, V):
 
V T
F FdF dT dV
T dV
∂ ∂   = +   ∂   
. (3.16)
из сравнения (3.15) и (3.16) получаем, что первые производные 
функции гельмгольца по температуре и объему равны: 
V
F S
T
∂  = − ∂ 
 
и 
T
F p
dV
∂  = − 
 
 соответственно, т. е. они действительно определяют 
термодинамические свойства системы. вторые производные в соот-
ветствии с теоремой коши равны, что сразу дает ранее выведенное 
3-е соотношение Максвелла (2.21).
зависимость функции гельмгольца от температуры и объема 
удобно представить графически, зная знаки первых (
V
F S
T
∂  = − ∂ 
 < 0, 
T
F p
dV
∂  = − 
 
 < 0) и вторых производных (
2
2
V
VV
F S c
T T T
∂ ∂   = − = −  ∂ ∂  
 < 0, 
2
2
TT
F p
V V
∂ ∂   = −  ∂ ∂  
 > 0). соответствующие зависимости представле-
ны на рис. 3.3.
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рис. 3.3. зависимость функции гельмгольца  
от температуры (а) и объема (б)
таким образом, из предшествующего анализа следует, что 
функция гельмгольца соответствует второй части определения 
характеристической функции.
функция	Гиббса. запишем уравнение (3.9) для условия по-
стоянства температуры и давления (T, p = const) с учетом свойства 
суммы дифференциалов:
 d(H – TS) = –δiQ. (3.17)
в уравнении (3.17) под знаком полного дифференциала нахо-
дится линейная комбинация энтальпии, энтропии и температуры, 
которая по определению является новой функцией состояния — 
функцией гиббса:
 G = H – TS. (3.18)
тогда (3.17) можно переписать с учетом того, что некомпенси-
рованная теплота всегда неотрицательная величина:
 d(G)T, P = –δiQ ≤ 0. (3.19)
ба
F
T
V = const
T = const
V
F
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знак меньше в (3.19) соответствует направлению развития само-
произвольных процессов, а равенство — состоянию равновесия в си-
стеме с постоянными значениями температуры и давления. таким 
образом, функция гиббса соответствует первой части определения 
характеристической функции. покажем, что она удовлетворяет 
и второй части определения. для этого запишем полный дифферен-
циал G, принимая во внимание определение (3.18):
 dG = dH – TdS – SdT, (3.20)
и подставим предварительно выраженный из (3.20) полный диффе-
ренциал энтальпии в уравнение (3.6). после сокращения получим 
термодинамический вид полного дифференциала функции гиббса:
 dG = –SdT + Vdp. (3.21)
по определению полный дифференциал функции состояния 
G = f(T, p):
 
P T
G GdG dT dp
T dp
 ∂ ∂ = +   ∂   
. (3.22)
из сравнения (3.21) и (3.22) получаем, что первые производные 
функции гиббса по температуре и объему равны: 
P
G S
T
∂  = − ∂ 
 
и 
T
G V
dp
 ∂
= 
 
 соответственно, т. е. они действительно определяют 
термодинамические свойства системы. вторые производные в соот-
ветствии с теоремой коши равны, что сразу дает ранее выведенное 
4-е соотношение Максвелла (2.24).
зависимость функции гиббса от температуры и давления удоб-
но представить графически, зная знаки первых (
P
G S
T
∂  = − ∂ 
 < 0, 
T
G V
dp
 ∂
= 
 
 > 0) и вторых производных (
2
2
P
PP
G S c
T T T
∂ ∂   = − = −  ∂ ∂  
 < 0, 
2
2
T T
G V
p p
   ∂ ∂
=   ∂ ∂   
 < 0). соответствующие зависимости представлены 
на рис. 3.4.
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рис. 3.4. зависимость функции гиббса  
от температуры (а) и давления (б)
таким образом, из предшествующего анализа следует, что 
функция гиббса соответствует второй части определения характе-
ристической функции.
3.2.	критерии	направленности	самопроизвольных	
процессов	в	открытых	системах
в предыдущем разделе мы рассмотрели характеристические 
термодинамические функции на примере неизолированных систем 
без изменения состава. в случае же открытой системы изменение 
состава возможно как за счет обмена по веществу с окружающей 
средой, так и за счет протекания химической реакции в самой си-
стеме. рассмотрим эти случаи по отдельности.
3.2.1.	изменение	состава	 
без	протекания	химической	реакции
в этом случае внутренняя энергия системы зависит не только 
от энтропии и объема, как своих естественных переменных, но также 
и от состава:
ба
G
T
p = const
T = const
p
G
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 1 2( , , , , ..., , ..., )e e e ei kU f S V n n n n= , (3.23)
где nie  — число моль i-компонента, на которое состав системы изме-
нился за счет обмена по веществу с окружающей средой. отметим, 
что все k числа моль компонентов не зависимы друг от друга.
по определению функции состояния мы можем записать полный 
дифференциал внутренней энергии
 
1, , , ,
.
i i j i
k
i
iV n S n i S V n
U U UdU dS dV dn
S V n
≠
=
 ∂ ∂ ∂   = + +     ∂ ∂ ∂     
∑  (3.24)
уравнение (3.24) было впервые введено гиббсом в 1875 г. и на-
зывается фундаментальным уравнением термодинамики. его можно 
переписать с учетом значений частных производных по естествен-
ным переменным:
 
1 , , j i
k
i
i i S V n
UdU TdS pdV dn
n
≠
=
 ∂
= − +  ∂ 
∑ . (3.25)
Фундаментальные уравнения можно записать и для других 
характеристических функций:
 
1 , ,
,
j i
k
i
i i S p n
HdH TdS Vdp dn
n
≠
=
 ∂
= + +  ∂ 
∑  (3.26)
 
1 , ,
,
j i
k
i
i i T V n
FdF SdT pdV dn
n
≠
=
 ∂
= − − +  ∂ 
∑  (3.27)
 
1 , ,
.
j i
k
i
i i T p n
GdG SdT Vdp dn
n
≠
=
 ∂
= − + +  ∂ 
∑  (3.28)
частные производные, стоящие в уравнениях (3.25)–(3.28) 
под знаком суммы, определяют по гиббсу химический потенциал 
i-компонента:
       
, , , , , , , ,
.
j i j i j i j i
i
i i i iS V n S p n T V n T p n
U H F G
n n n n
≠ ≠ ≠ ≠
       ∂ ∂ ∂ ∂
µ = = = =       ∂ ∂ ∂ ∂       
 (3.29)
Химический  потенциал  i-компонента — это изменение дан-
ной характеристической функции при добавлении в бесконечно 
большую систему 1 моль i-компонента в условиях закрепления 
естественных переменных этой функции и постоянства состава.
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в химической термодинамике особое значение имеет опреде-
ление химического потенциала через функцию гиббса, так как он 
представляет собой парциальную мольную величину этой функции.
с учетом определения химического потенциала фундаменталь-
ные уравнения (3.25)–(3.28) можно переписать. например,  (3.28) 
можно записать как
 
1
k
i i
i
dG SdT Vdp dn
=
= − + + µ∑ . (3.30)
остальные уравнения можно переписать аналогично.
3.2.1.1. Зависимость химического потенциала от давления
для определения зависимости химического потенциала от дав-
ления необходимо продифференцировать его по этому параметру:
 
2 2
, , , ,
.
j i j i j i
i
i i iT T n T n T p n
G G V
p n p p n n
≠ ≠ ≠
      ∂µ ∂ ∂ ∂
= = =      ∂ ∂ ∂ ∂ ∂ ∂       
 (3.31)
производная 
, , j ii T p n
V
n
≠
 ∂
 ∂ 
представляет собой парциальный 
мольный объем i-компонента:
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i T p n
V V
n
≠
 ∂
= ∂ 
 (3.32)
в случае однокомпонентной или идеальной системы эта вели-
чина просто равна мольному объему компонента:
 
,
.i
i T p
V V
n
 ∂
= ∂ 
 (3.33)
таким образом, для идеальной смеси или однокомпонентной 
системы
 
i
i
T
V
p
 ∂µ
= ∂ 
. (3.34)
рассмотрим два случая.
с л у ч а й  1: идеальная газовая смесь.
чтобы определить интегральную зависимость химического 
потенциала i-компонента идеальной газовой смеси, необходимо 
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разделить переменные в дифференциальном уравнении (3.34) и за-
тем его проинтегрировать:
 
0 0 0
( )
( )
i i i
i i i
p p
ii
p p
d V dp
µ
µ
µ =∫ ∫ , (3.35)
где интегрирование ведется от стандартного состояния, определя-
емого стандартным давлением pi0  при произвольной температуре, 
до произвольного состояния с произвольным давлением pi. заменив 
объем из уравнения Менделеева — клапейрона и проинтегрировав, 
получаем зависимость химического потенциала i-компонента иде-
альной газовой смеси от давления:
 0 0
0
( ) ( ) ln ii i i i
i
pp p RT
p
µ = µ + , (3.36)
где подлогарифмическое выражение представляет собой так на-
зываемое приведенное давление, которое является безразмерной 
величиной и численно совпадает с давлением, выраженным в ат-
мосферах, так как pi0 = 1 атм = 101325 па = 760 торр.
таким образом, химический потенциал i-компонента идеальной 
газовой смеси строго термодинамически определяется только через 
приведенное (к стандартному) давление.
с л у ч а й  2: чистый индивидуальный компонент в твердом 
состоянии.
чтобы определить зависимость химического потенциала инди-
видуального компонента в твердом состоянии от давления, необхо-
димо снова взять интегралы из уравнения (3.35). примем, что при 
не очень больших давлениях (до 20 000 атм) объем твердого тела не 
зависит от внешнего давления. в этом случае интегрирование дает 
искомую зависимость от давления:
 0 0 0( ) ( ) ( ).ii ip p V p pµ = µ + −  (3.37)
проиллюстрируем использование выражения (3.37) в химиче-
ской термодинамике. например, известно, что алмаз, обладающий 
гексагональной кристаллической решеткой, является термодина-
мически устойчивой полиморфной формой углерода при высоких 
давлениях, тогда как при стандартном давлении и при комнатной 
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температуре он представляет собой метастабильную фазу углерода, 
а графит — стабильную. определим давление, при котором алмаз 
становится термодинамически стабильным при температуре 298 K.
рассмотрим изотермический переход алмаза в графит:
 Cалм ⇒ сгр, (3.38)
для которого изменение функции гиббса в стандартных условиях 
определяется следующим образом:
 0 0 0 0298 298 298 298( ) ( )G∆ = ∆µ = µ −µгр ал = 0 – 2,834 кдж/моль = 
 = –2,384 кдж/моль, (3.39)
где стандартный химический потенциал углерода, как наиболее 
устойчивой формы простого вещества  равен нулю. из (3.39) следует, 
что термодинамически алмаз должен самопроизвольно превращать-
ся в графит при стандартных условиях. поэтому задача сводится 
к нахождению давления, при котором изменение функции гиббса 
(химического потенциала) в процессе (3.38) становится равным 
нулю при 298 K.
для этого воспользуемся уравнением (3.34), записав его для 
изменения химического потенциала:
 298 алм гр
T
V
p →
 ∂∆µ
= ∆ ∂ 
, (3.40)
где 
( ) cc c
ãð
MM MV V V→
ρ −ρ
∆ = − = − =
ρ ρ ρ ρ
алм гр
алм гр алм
гр алм алм гр
 соответствует 
изменению мольного объема при переходе из алмаза в графит: 
ρалм = 3,513 · 10
3 кг/м3, ρгр = 2,26 · 10
3 кг/м3 и Mc = 0,012 кг/моль.
разделив переменные, представим (3.40) в интегральной форме:
 
298
0 0 0
298
( ) 0
( )
.
p p
i
p p
d Vdp
∆µ =
∆µ
∆µ = ∆∫ ∫  (3.41)
взяв интегралы в (3.41), получаем
 Δμ289(p) = Δ 0298µ (p0) + ΔVалм→гр (p – p0) = 0. (3.42)
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подставив в (3.42) все значения, приведенные выше, и решив 
уравнение относительно давления, получаем, что алмаз становится 
термодинамически стабильным при давлении 1,4965 · 109 па или 
14 770 атм.
3.2.1.2. Зависимость химического потенциала от температуры
для определения зависимости химического потенциала от 
температуры необходимо продифференцировать его по этому па-
раметру:
 
2 2
, , , ,
.
j i j i j i
i
p i i ip n p n T p n
G G S
T n T T n n
≠ ≠ ≠
     ∂µ ∂ ∂ ∂  = = = −      ∂ ∂ ∂ ∂ ∂ ∂       
 (3.43)
производная 
, , j ii T p n
S
n
≠
 ∂
 ∂ 
представляет собой парциальную 
мольную энтропию i-компонента:
 
, ,
.
j i
i
i T p n
S S
n
≠
 ∂
= ∂ 
 (3.44)
в случае однокомпонентной или идеальной системы эта вели-
чина просто равна мольной энтропии компонента:
 
,
.i
i T p
S S
n
 ∂
= ∂ 
 (3.45)
таким образом, для идеальной смеси или однокомпонентной 
системы
 .i i
p
S
T
∂µ  = − ∂ 
 (3.46)
уравнения (3.43), (3.44) и (3.46) определяют зависимость хими-
ческого потенциала компонента в различных случаях.
часто в термодинамике используют так называемую приведен-
ную функцию гиббса, G
T
. определим зависимость этой функции 
от температуры в дифференциальной форме:
 2 2 2
p
p
GG T G
T S T H S T HT
T T T T
∂    −∂     ∂ − ⋅ − + ⋅   = = = − 
∂ 
  
. (3.47)
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выражение (3.47) называется уравнением гиббса — гельм-
гольца. применив его для приведенного химического потенциала, 
получим еще одну форму зависимости химического потенциала 
от температуры:
 2
i
i
p
HT
T T
µ  ∂     = − 
∂ 
  
, (3.48)
где H i представляет собой парциальную мольную энтальпию 
i-компонента.
3.2.2.	изменение	состава	 
c	протеканием	химической	реакции
если между веществами в термодинамической системе проте-
кает химическая реакция i i j j
i j
A Aν ⋅ = ν ⋅∑ ∑ , то химическая пере-
менная или, другими словами, координата химической реакции ξ 
определяется через изменение числа моль i-исходного реагента 
и j-продукта с νi и νj стехиометрическими коэффициентами, соот-
ветственно, следующим образом:
 
ji
i j
dndn d− = = ξ
ν ν
. (3.49)
поэтому изменение числа моль в фундаментальных уравнени-
ях (3.25)–(3.28) можно выразить через химическую переменную 
следующим образом:
 
1
,
k
i i
i
dU TdS pdV d
=
= − + µ ν ξ∑  (3.50)
 
1
,
k
i i
i
dH TdS Vdp d
=
= + + µ ν ξ∑  (3.51)
 
1
,
k
i i
i
dF SdT pdV d
=
= − − + µ ν ξ∑  (3.52)
 
1
.
k
i i
i
dG SdT Vdp d
=
= − + + µ ν ξ∑  (3.53)
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выразив произведение TdS из (3.50) с учетом аналитических 
выражений второго начала (2.12) и первого начала, δeQ = dU + pdV, 
термодинамики, получаем для некомпенсированной теплоты, воз-
никающей при необратимом протекании химической реакции:
 
1
.
k
i i i
i
Q d
=
δ = − µ ν ξ∑  (3.54)
некомпенсированная теплота определяет энтропию, возникаю-
щую в системе при протекании необратимой химической реакции:
 .ii
Qd S
T
δ
=  (3.55)
подстановка (3.54) в (3.55) дает
 
1
1 .
k
i i i
i
d S d
T =
 
= − µ ν ξ  
∑  (3.56)
поделив левую и правую части (3.56) на дифференциал времени 
dτ, получаем выражение
 
1
1 ki
i i
i
d S d
d T d=
ξ 
= − µ ν τ τ 
∑  (3.57)
для скорости возникновения энтропии в системе с необратимой 
реакцией, протекающей со скоростью 
d
d
ξ
τ
. величина, стоящая в ква-
дратных скобках, будет положительной, так как скорости возникно-
вения энтропии и химической реакции являются положительными 
величинами, и представляет собой химическое сродство
 
1
,
k
i i
i
A
=
= − µ ν∑  (3.58)
введенное в 1922 г. теофилом де донде. 
Химическое сродство — термодинамическая сила, под действи-
ем которой вещества вступают в химическое взаимодействие друг 
с другом. стоит отметить, что уравнение (3.57) является фундамен-
тальным уравнением неравновесной химической термодинамики.
как правило, химические реакции протекают при постоянных 
либо объеме и температуре, либо давлении и температуре.
в условиях T, V = const полный дифференциал функции гель-
мгольца с учетом (3.52) и (3.54) определяется как
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 dF d Qi i
i
k
i= = − ≤
=
∑µ ν ξ δ
1
0 , (3.59)
что приводит к важному критерию протекания химических реакций 
и достижения в них равновесия:
 
1,
0.
k
i i i
iT V
F Q
=
 ∂
= µ ν = −δ ≤ ∂ξ 
∑  (3.60)
в условиях T, p = const полный дифференциал функции гиббса 
с учетом (3.53) и (3.54) определяется как
 
1
0,
k
i i i
i
dG d Q
=
= µ ν ξ = −δ ≤∑  (3.61)
что дает критерий протекания химических реакций и достижения 
равновесия:
 
1,
0
k
i i i
iT p
G Q
=
 ∂
= µ ν = −δ ≤ ∂ξ 
∑ . (3.62)
знак «меньше» в выражениях (3.60) и (3.62) соответствует 
самопроизвольному протеканию реакции, знак «равенства» — до-
стижению равновесия.
3.3.	расчет	изменения	функции	Гиббса	 
в	химической	реакции
перепишем выражение полного дифференциала функции гиббса 
для условий T, p = const:
 dG = dH – TdS. (3.63)
Это выражение определяет элементарное изменение функции 
гиббса в реакции на бесконечно малый шаг. при протекании реакции 
на один шаг изменение функции гиббса определяется как
 ΔGT, p = ΔHT, p – TΔST, p. (3.64)
в стандартных условиях (p0 = 1 атм) соответствующее изменение 
определяется стандартными изменениями энтальпии (тепловой эф-
фект) и энтропии в химической реакции. так как соответствующая 
информация табулирована в справочниках для 298 K, то на первом 
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шаге целесообразно рассчитать стандартное изменение функции 
гиббса при этой температуре:
 0 0 0298 298 298298G H S∆ = ∆ − ∆ . (3.65)
изменение функции гиббса при произвольной температуре мож-
но рассчитать с помощью (3.64), воспользовавшись интегральной 
формой закона кирхгофа (1.36) и выражением для температурной 
зависимости энтропии, которое в случае изменения энтропии в хи-
мической реакции записывается как
 p
p
cS
T T
∆∂∆  = ∂ 
, (3.66)
где Δcp является изменением теплоемкости при протекании хими-
ческой реакции, которое рассчитывается согласно (1.39).
теоретические	вопросы	к	коллоквиуму	
«термодинамические	потенциалы	 
и	характеристические	функции	в	термодинамике»
1. критерии направленности самопроизвольных процессов в открытых 
системах. Функции гельмгольца и гиббса, их физический смысл и условия, 
в которых изменения этих функций становятся критериями направлен-
ности и достижения конечного состояния (равновесия) при протекании 
самопроизвольных процессов. принципы равновесия гиббса.
2. термодинамические потенциалы. Функции гиббса и гельмгольца 
как изобарно-изотермический и изохорно-изотермический потенциалы 
соответственно.
3. характеристические функции в обратимых и необратимых про-
цессах. показать, для каких переменных параметров внутренняя энергия, 
энтальпия, функции гельмгольца и гиббса становятся характеристиче-
скими функциями (обратимые изменения состояния). проанализировать 
свойства частных производных характеристических функций. уравнения 
Максвелла.
4. графические зависимости характеристических функций от есте-
ственных переменных: U(S, V), H(S, p) и F(T, V), G(T, p).
5. зависимости функций гельмгольца и гиббса от температуры. урав-
нения гиббса — гельмгольца.
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6. стандартные изменения функции гиббса в химических реакциях. 
зависимость изменения функции гиббса в химических реакциях от темпе-
ратуры. примеры вычисления изменений функции гиббса с использовани-
ем таблиц стандартных термодинамических свойств участников реакций 
(ΔH0298, S0298 и cр = f(T)).
7. характеристические функции для открытых термодинамических 
систем (с переменным составом компонентов). химический потенциал 
компонента. Физический смысл химического потенциала i-го компонента. 
зависимость химического потенциала компонента от температуры и дав-
ления.
8. термодинамические системы с химическим взаимодействием 
компонентов (общий случай: необратимые или обратимые изменения 
состояния). химическое сродство. характеристические функции в реак-
ционных системах. связь между химическим сродством и химическими 
потенциалами реагентов.
вопросы	для	самоподготовки	к	коллоквиуму	 
и	задачи	для	практических	занятий
1. покажите, в каких условиях изменения функций гельмгольца 
и гиббса становятся критерием направленности и равновесия (конечного 
состояния) самопроизвольных процессов.
2. один моль жидкости переходит в пар при постоянных Т и p. каково 
соотношение между ΔF и ΔG для этого процесса?
3. для одного моля идеального одноатомного газа определите в стан-
дартных условиях значения F, G и Н.
4. для одного моля идеального двухатомного газа определите в стан-
дартных условиях значения F, G и Н.
5. используя справочные термодинамические данные, рассчитайте из-
менения стандартных энтальпии, энтропии и функции гиббса в следующих 
химических реакциях (условия стандартные): 
H2O (тв) = H2O (г),
с2H5OH (ж) + 3O2 (г) = 2CO2 (г) + 3H2O (ж),
с(гр)  = с(алм),
S(pомб) + H2 (г) = H2S (г),
Fe2O3 (тв) + 3CO (г) = 2Fe (тв) + 3CO2 (г),
Fe2O3 (тв) + 3н2 (г) = 2Fe (тв) + 3н2о (г),
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Fe2O3 (тв) + 2Al (тв) = 2Fe (тв) + Al2O3 (тв),
NH4Cl (тв) = NH3 (г) + HCl (г),
2CO (г) + O2 (г) = 2CO2 (г),
I2 (г) + H2 (г) = 2HI (г).
6. покажите, в каком направлении протекает каждая из приведенных 
в примере 5 реакций при 298 K. какая из вычисленных величин указывает 
на степень (характер) влияния температуры на протекание реакции?
7. определить в интервале 298–800 K температурную зависимость 
( )0TG G T∆ = ∆  реакции разложения хлористого аммония NH4Cl (тв) = NH3 (г) + 
+ HCl (г) и оценить температуру, при которой реакция начинает протекать 
самопроизвольно (p = 1 атм). 
8. Энтальпия окисления графита с(гр) + о2 = со2 в стандартных усло-
виях ΔН(1) = –393,522 кдж/моль. Энтальпия окисления азота по реакции 
N2 + 1/2O2 = NO2 — ΔН(2) = +33,095 кдж/моль. постройте графические 
зависимости в координатах 1
P
G
T T
   −   
   
.
9. покажите, для каких переменных параметров состояния внутренняя 
энергия (U) системы становится характеристической функцией. нарисуйте 
графики зависимостей U от этих параметров и на их примере дайте трак-
товку частных производных.
10. покажите, для каких переменных параметров состояния энтальпия 
(Н) системы становится характеристической функцией. нарисуйте графи-
ки зависимостей Н от этих параметров и на их примере дайте трактовку 
частных производных. 
11. покажите, для каких переменных параметров состояния внутренняя 
энергия (F) системы становится характеристической функцией. нарисуйте 
графики зависимостей F от этих параметров и на их примере дайте трак-
товку частных производных.
12. покажите, для каких переменных параметров состояния внутренняя 
энергия (G) системы становится характеристической функцией. нарисуйте 
графики зависимостей G от этих параметров и на их примере дайте трак-
товку частных производных.
13. определить изменения ΔF и ΔG при изотермическом (Т = 298 K) 
расширении идеального газа от V1 = 1 л (p1 = 3 атм) до V2 = 2 л.
14. для одного моля реального газа, подчиняющегося уравнению со-
стояния 1
apV RT
V
 = + 
 
, определить изменение функции гельмгольца при 
его изотермическом обратимом расширении.
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15. для одного моля реального газа, подчиняющегося уравнению со-
стояния 1 apV RT
V
 = + 
 
, определить изменение функции гиббса при его 
изотермическом обратимом расширении.
16. доказать соотношения: 
p
p
cS
T T
∂  = ∂ 
 и V
V
S c
T T
∂  = ∂ 
.
17. доказать соотношения: а) 0V
T
U T p p
V
∂  = β − ∂ 
; б) 0P
T
H V T V
p
 ∂
= − α ∂ 
 .
18. доказать соотношения: а) p
T T
S
V
α∂  = ∂ χ 
 ; б) 
0 0V T
T
S p V
p
 ∂
= −β ⋅χ ∂ 
.
19. две одинаковые болванки из свинца и меди (m = 500 г) помеща-
ются при 298 K в пресс-форму. при сжатии от 1 до 1000 атм болванки 
превращаются в изделие. принять, что металлы пластичны и отношение 
1
1000
1P
P
V
V
=
=
≈  (близко к единице). найдите изменение внутренней энергии, 
энтальпии, энтропии, функции гельмгольца и гиббса при квазистатическом 
изотермическом сжатии заготовок из Pb и Cu. для решения воспользуйтесь 
следующими данными: αp(Pb) = 0,861 · 10
–4 K–1, αp(Cu) = 0,501 · 10
–4 K–1, 
ρ(Pb) = 11,334 г/см3, ρ(Cu) = 8,62 г/см3.
20. при 25 °C мольный объем воды определяется соотношением 
V = a + bp + cp2 cм3/моль (для интервала давлений 0 < p, атм < 1000), 
a = 18,066, b = –0,000715, c = 0,000000046. изобарический коэффициент 
термического расширения воды 0p
p
VV d g p
T
∂ α = = + ⋅ ∂ 
 см3/(град · моль) 
(d = 0,0045, g = 0,0000014). определить работу, необходимую для сжатия 
1 моль воды от 1 до 1000 атм при 25 °C и найти изменение ее внутренней 
энергии в этом процессе.
21. покажите, что для одного моля идеального газа справедливы со-
отношения: а) 
T
S R
V V
∂  = ∂ 
; б) 
T
S V
p T
 ∂
= − ∂ 
.
22. покажите, что для одного моля реального газа, подчиняющемуся 
уравнению состояния ван-дер-ваальса ( )2
ap V b RT
V
 + ⋅ − = 
 
, справедли-
вы соотношения: а) 
T
S R
V V b
∂  = ∂ − 
; б) 
( )
( )T
U RT p V b
V V b
∂ − −  = ∂ − 
.
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23. покажите, что для одного моля реального газа, подчиняющему-
ся уравнению состояния 1 apV RT
V
 = + 
 
, справедливы соотношения: 
а) 
( )
2
T
R V aS
V V
+∂  = ∂ 
; б) 
( )
2
T
RT V aU p
V V
+∂  = − ∂ 
.
24. докажите неравенства 0
H
S
p
 ∂
< ∂ 
 и 0
U
S
V
∂  > ∂ 
.
25. покажите, что следующие процессы являются необратимыми: 
а) свободное адиабатическое расширение газа от объема V до объема 
V + dV; б) адиабатическое расширение газа из состояния с давлением p 
до давления p + dp.
26. выразите коэффициент 
S
T
V
∂ 
 ∂ 
, определяющий изменение темпе-
ратуры при обратимом адиабатическом расширении газа, через параметры 
состояния и теплоемкость.
27. выразите коэффициент джоуля — томсона 
H
T
p
 ∂
 ∂ 
 через параме-
тры состояния, коэффициент термического расширения и теплоемкость 
произвольного газа.
28. выразите коэффициент джоуля 
U
T
V
∂ 
 ∂ 
 через параметры состояния 
и теплоемкость для газа ван-дер-ваальса.
29. давление насыщенного пара над жидкой водой и надо льдом соот-
ветственно равно 427,7 па и 401,7 па при 268 K. какая из фаз в указанных 
условиях наиболее термодинамически стабильна? ответ обосновать.
30. определите направление самопроизвольного протекания реакции 
U + O2 → UO2 в стандартных условиях (1 атм, 298 K) по справочным данным:
Элемент ΔH f0 , кдж/моль S
0
298, дж/(моль · K)
U 0 50,29
O2 0 205,04
UO2 –1084,9 77,82
31. благоприятствует ли протеканию процесса Ag (тв) + ½Cl2 → AgCl (тв) 
повышение температуры, если ΔS0 реакции равна –57,92 дж/(моль · K).
32. 1 кмоль идеального газа изотермически расширяется от V1 = 1 м3 
до V2 = 10 м3 при температуре 298 K. определить W, ΔF, ΔG для данного 
процесса.
33. приняв, что вещества, участвующие в реакции, идеальные газы, 
найдите разность между ΔG и ΔF для следующих реакций:
66
 H2 + Cl2 → 2HCl и N2 + 3H2 → 2NH3.
34. вычислить изменение функции гельмгольца, ΔF, сопровождающее 
сжатие 7 г азота при 27 °C от 0,5 до 3 атм.
35. Мольная теплота испарения гептана при нормальном давлении 
равна 31,8 кдж/моль. нормальная температура его кипения равна 371,6 K. 
считая гептан идеальным газом, определите W, ΔU, ΔF, ΔG при испарении 
1 кмоль гептана.
36. при 298 K смешали 2 моль кислорода и 1 моль азота. исходные 
давления газов и давление смеси одинаковы и равны 1 атм. вычислить 
парциальные давления газов, ΔH, ΔS, ΔG смеси.
37. через сосуд, в котором находится оксид бария, пропускают газо-
образные углекислый газ и воду и поддерживают p = 1 атм, Т =  298 K. 
определить, какой из процессов предпочтительнее. при какой температуре 
будут разлагаться карбонат и гидроксид бария?
соединение ΔH f0 , кдж/моль S
0
298, дж/(моль · к)
BaO –553,54 70,29
CO2 –393,51 213,66
H2O –241,81 188,72
BaCO3 –1210,85 112,13
Ba(OH)2 –943,44 100,83
38. определить давление, при котором графит равновесно переходит 
в алмаз, если изменение мольного объема при этом переходе составляет 
–1,91 · 10–6 м3/моль.
39. при 268,2 K давление насыщенного пара над твердым бензолом 
составляет 2279,8 па, а над переохлажденным (жидким) бензолом — 
2639,7 па. вычислите изменение функции гиббса в процессе затвердева-
ния 1 моль переохлажденного бензола при указанной температуре (пары 
бензола считать идеальным газом) и укажите, является ли этот процесс 
обратимым или необратимым.
40. давление насыщенного пара над твердым цинком выражается урав-
нением ln(p, атм) = –6683/Т – 0,05 · ln(Т) – 0,33 · 10–3 · Т + 9,418, а давление 
пара над жидким цинком — ln(p, атм) = – 6670/т – 1,126 · ln(т) + 12,0. 
определите, какая из фаз термодинамически более устойчива при 680 K.
41. рассчитайте изменение мольной внутренней энергии некоторой 
жидкости при повышении температуры на 40 градусов при нормальном 
давлении. коэффициент термического расширения жидкости α равен 
10–4 K–1, а теплоемкость жидкости при постоянном давлении равна 
65 дж/(моль · K). плотность жидкости ρ равна 0,85 г/см3. считать, что α 
и ρ не зависят от температуры в указанном интервале.
42. рассчитайте максимальную полезную работу, которую можно полу-
чить при кристаллизации 1 моль жидкой воды, переохлажденной до  –5 °с. 
теплоемкости жидкой воды и льда, а также теплоту фазового перехода 
взять из справочной литературы.
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4.	Химическое	равновесие
4.1.	краткая	теория
рассмотрим изобарно-изотермическую термодинамическую 
систему, в которой протекает некоторая обобщенная химическая 
реакция
 i i j j
i j
A Aν ⋅ = ν ⋅∑ ∑ , (4.1)
где νi и νj — стехиометрические коэффициенты; Аi и Аj — реагенты. 
из критерия (3.61) вытекает, что реакция при заданных T, p = const 
достигает равновесия, когда
 0.i i
i
ν µ =∑  (4.2)
соотношение (4.2) является  у с л о в и е м   х и м и ч е с к о г о 
р а в н о в е с и я   р е а к ц и и. из него можно получить очень важ-
ный для химии з а к о н  д е й с т в и я  м а с с. если реакция (4.1) 
гомогенная, например, все реагенты — газообразные вещества, то 
с учетом значений химических потенциалов каждого компонента 
уравнение (4.2) можно записать, ограничившись для краткости че-
тырехкомпонентной системой, состоящей из 2 исходных реагентов 
(1-й и 2-й компоненты) и 2 продуктов (3-й и 4-й компоненты):
 ν4μ4 + ν3μ3 – ν2μ2 – ν1μ1 = 0. (4.3)
с учетом определения химического потенциала газообразного 
компонента (3.36) равенство (4.3) можно переписать следующим 
образом:
 
4 30 0 0 0
4 4 4 3 3 30 0
4 3
1 20 0 0 0
1 1 1 2 2 20 0
1 2
( ) ln ( ) ln
( ) ln ( ) ln 0.
p pp RT p RT
p p
p pp RT p RT
p p
ν µ + + ν µ + −
−ν µ − − ν µ − =
 (4.4)
после группировки членов, зависимых только от температуры 
и зависимых только от содержания реагентов, получаем
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34
1 2
4 3
0 0
4 30
1 2
0 0
1 2
ln 0.i i
i
p p
p p
RT
p p
p p
νν
ν ν
   
   
    ν µ + =             
∑  (4.5)
соотношение (4.5) можно записать компактнее, если учесть, что 
первое слагаемое в (4.5) равно стандартному изменению ΔGT0 для 
рассматриваемой реакции:
 
34
1 2
4 3
0 0
4 30
1 2
0 0
1 2
ln 0.T
p p
p p
G RT
p p
p p
νν
ν ν
   
   
    ∆ + =             
 (4.6)
из уравнения (4.6) следует, что в состоянии равновесия при 
постоянной температуре выражение в квадратных скобках явля-
ется константой, обозначаемой Kр и называемой к о н с т а н т о й 
р а в н о в е с и я   х и м и ч е с к о й   р е а к ц и и:
 
34
1 2
4 3
0 0
4 3
1 2
0 0
1 2
.p
p p
p p
K
p p
p p
νν
ν ν
  
  
   =
   
   
   
 (4.7)
выражение (4.7) является з а к о н о м  д е й с т в у ю щ и х  м а с с.
закон действующих масс применим и к системам, в которых 
протекают реакции с участием твердых реагентов, так называемые 
гетерогенные реакции. в качестве примеров можно привести сле-
дующие реакции:
1) восстановление оксида железа (+2):
 FeO (тв) + CO (г) = Fe (тв) + CO2 (г); (4.8)
2) разложение карбоната кальция:
 CaCO3 (тв) = CaO (тв) + CO2 (г); (4.9)
3) окисление никеля:
 Ni (тв) + 1/2O2 (г) = NiO (тв). (4.10)
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согласно термодинамическому условию равновесия (4.2), на-
пример, для реакции окисления никеля можно записать
 
2
1 0.
2i ii
ν µ = µ −µ − µ =∑ NiO Ni O  (4.11)
с учетом определения химического потенциала газообразного 
компонента (3.36) и того, что химический потенциал компонента 
в твердой фазе зависит только от температуры и не зависит от его 
давления, 0 0µ = µ µ = µNiO NiO Ni Niи , равенство (4.11) можно переписать 
следующим образом:
 2 2
2
0
0 0
0
ln 0
2 2
O O
NiO Ni
O
pRT
p
 µ
µ −µ − − =  
 
 (4.12)
или
 
2
1
0
0
ln ln .
2T p
pRTG RT K
p
−
 
∆ = − = −   
 
2O
O
 (4.13)
следовательно, константа равновесия реакции (4.10) запишется 
как
 2
2
1
2
0
.p
p
K
p
−
 
=   
 
O
O
 (4.14)
таким образом, выражение закона действующих масс для 
гетерогенных химических реакций остается таким же, как и для 
гомогенных, но только парциальные давления (или концентрации) 
твердых фаз не входят в уравнения констант равновесия.
константа равновесия конкретной реакции (Kр) зависит только 
от температуры. влияние температуры на константу равновесия 
реакции можно получить непосредственно из связи стандартного 
изменения функции гиббса с константой равновесия реакции (4.13):
 
0 0 0
ln( )p
G S HK
RT R RT
∆ ∆ ∆
= − = − . (4.15)
умножение левой и правой части уравнения (4.15) на темпера-
туру дает
 
0 0 0
ln( )p
G T S HT K
R R R
∆ ∆ ∆
= − = − . (4.16)
из соотношений (4.15) и (4.16) можно оценить стандартные из-
менения энтальпии и энтропии химической реакции:
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 ( )
0 ln
1
PKH R
T
 ∂ ∆ = −
 ∂ 
;  (4.17)
 
( )0 ln .PT KS R
T
∂ 
∆ =  ∂ 
 (4.18)
теоретические	вопросы	к	коллоквиуму	 
«Химическое	равновесие»
1. условие химического равновесия. вывод уравнения изотермы хи-
мической реакции, протекающей между газообразными веществами. со-
кращенное уравнение изотермы химической реакции. термодинамическое 
определение константы равновесия Kp. связь Kp с константами равновесия 
Kc и Kx.
2. вывод уравнения изотермы гетерогенной химической реакции, про-
текающей между твердыми и газообразными веществами. сокращенное 
уравнение изотермы гетерогенной химической реакции. константы равно-
весия Kp гетерогенной химической реакции.
3. понятие о положении равновесия. количественная оценка поло-
жения равновесия. принцип смещения равновесия ле Шателье. влияние 
различных факторов на положение равновесия.
4. влияние давления на положение равновесия химической реакции.
5. влияние добавок инертного газа на положение равновесия химиче-
ской реакции.
6. влияние температуры на равновесие химической реакции. вывод 
уравнения изобары вант гоффа. вычисление температурной зависимости 
константы равновесия Kp с использованием таблиц стандартных термо-
динамических свойств участников реакций (ΔH0298, ΔS0298 и cр = f(T)).
7. расчет выхода продуктов в различных химических реакциях с исполь-
зованием химической переменной и выражений для констант равновесия.
вопросы	для	самоподготовки	к	коллоквиуму	 
и	задачи	для	практических	занятий
1. Может ли протекать химическая реакция при данной температуре, 
если для нее стандартное изменение функции гиббса положительно?
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2. Может ли протекать химическая реакция при данной температуре, 
если для нее изменение функции гиббса положительно?
3. вычислите стандартное изменение функции гиббса и Kp реакции 
NH4Cl (тв) = NH3 (г) + HCl (г), если парциальные давления в состоянии 
равновесия равны: pNH3 = 50 662 па и pHCl = 50 662 па соответственно.
4. какие из факторов (общее давление, температура) влияют на вели-
чину Kp?
5. зависит ли величина Kp для данной реакции от способа записи ее 
уравнения? ответ проиллюстрировать примерами.
6. как сместится положение равновесия в реакции CH4 + 2H2S = CS2 + 4H2 
при повышении общего давления, если все вещества при данной темпера-
туре находятся в газообразном состоянии?
7. для каких реакций константа равновесия Kp равна общему давлению 
в системе при данной температуре? приведите примеры таких реакций.
8. как сместится положение равновесия в реакции COCl2 (г) = CO (г) + 
+ Cl2 (г) при добавлении к равновесной системе инертного газа при сле-
дующих условиях:
а) постоянном общем давлении;
б) постоянном общем объеме?
9. в каком соотношении находятся величины Kp и Kc для реакции 
S2 (тв) + 4H2O (г) = 2SO2 (г) +4H2 (г)?
10. при температуре 1000 K протекают реакции диссоциации: 2HCl (г) = 
= H2 (г) + Cl2 (г) и 2H2O (г) = 2H2 (г) + O2 (г). как изменится степень диссо-
циации HCl и H2O при повышении общего давления? ответ обоснуйте.
11. общее давление в равновесной системе NH4Cl (тв) = NH3 (г) + HCl (г) 
равно p. выразите константу равновесия Kp этой реакции через общее дав-
ление.
12. как изменится значение константы равновесия Kp и степени дис-
социации AB2 в реакции AB2 (г) = A (г) + 2B (г), если давление в системе 
увеличить в два раза?
13. после нагревания до 500 °C 2 г фосгена при давлении 1 атм зани-
мают в состоянии равновесия объем 1,985 л. вычислить степень диссо-
циации фосгена согласно реакции COCl2 (г) = CO (г) + Cl2 (г) и равновесные 
значения парциальных давлений всех газообразных участников.
14. определить тепловой эффект реакции 2NO (г) = N2 (г) + O2 (г) при 
температуре 1000 K, если температурная зависимость константы равно-
весия задана уравнением lg(Kp) = 0,5441 – 4725,5 · (T, K)–1.
15. для химической реакции A2 (г) = 2A (г) при 18°C Kc = 0,17. опре-
делите степень диссоциации при этой температуре и общем давлении, 
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равном 1 атм. какую величину имеет степень диссоциации при 19 °C, если 
теплота реакции Qp = 2,1 · 105 дж?
16. в реакции образования водяного газа H2O (г) + CO (г) = H2 (г) + 
+ C O2 (г) в равновесии при 1259 K находятся 0,7 моль CO2, по 9,46 моль 
H2O и CO, 80,38 моль H2. вычислить значение константы равновесия Kp.
17. при температуре 717 K константа равновесия Kp реакции 
H2 + I2 = 2HI равна 0,01984. если исходная смесь содержала 2,94 моль I2 
и 8,1 моль H2, то чему равно число молей HI в равновесии при указанной 
температуре?
18. для некоторой химической реакции зависимость суммы энтальпий 
исходных веществ и продуктов реакции от температуры изображена на ри-
сунке. как повлияет повышение температуры на константу равновесия Kp 
реакции? аргументируйте ответ.
зависимости суммы энтальпий продуктов реакции (1)  
и исходных веществ (2) от температуры
19. для некоторой химической реакции зависимость суммы энтальпий 
исходных веществ и продуктов реакции от температуры изображена на ри-
сунке. изобразите температурную зависимость константы равновесия Kp 
реакции в координатах «ln(Kp)–1/T».
20. для некоторой эндотермической химической реакции тепловой 
эффект реакции с ростом температуры увеличивается. изобразите темпе-
ратурную зависимость константы равновесия Kp реакции в координатах 
«ln(Kp)–1/T».
21. укажите условие, при котором для расчетов можно использовать 
уравнение 2 2 1
1 2 1
( )ln
( )
K T H T T
K T R T T
 ∆ −
=  
 
.
ΣνiHi
T
1
2
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22. определите изменение энтальпии реакции, константа равновесия 
которой при повышении температуры на 10 K от 298 K:
а) удваивается;
б) уменьшается в два раза.
23. для реакций FeO (тв) + CO (г) = Fe (тв) + CO2 (г) (1) и Fe3O4 (тв) + 
+ CO (г) = 3FeO (тв) + CO2 (г) (2) получены следующие данные:
T °C 600 700 800 900 1000
Kp(1) 0,871 0,678 0,552 0,466 0,403
Kp(2) 1,150 1,770 2,540 3,430 4,420
определите температуру, при которой Fe, FeO, Fe3O4, CO, и CO2 будут 
находиться все в равновесии.
24. определить состав равновесной системы, если исходная система 
заключена в объеме 1 л и состоит из 0,03 моль FeO, 0,1  моль CO, 0,2 моль 
Fe, и 0,01 моль CO2 при температуре 800 K, и при этом протекает реакция 
FeO (тв) + CO (г) = Fe (тв) + CO2 (г) с константой Kp = 1,25. прокомменти-
руйте полученный результат.
25. для реакции H2 + J2 = 2HJ константа равневесия Kp равна 50. рас-
считать, сколько молей водорода необходимо взять на каждый моль йода, 
чтобы йод при 444 °с превратился на 90 % в йодистый водород.
26. константа равновесия реакции Fe3O4 (тв) + CO (г) = 3FeO (тв) + 
+ CO2 (г) при 600 °с равна 1,15. смесь 1 моль Fe3O4, 2 моль CO, 0,5 моль 
FeO и 0,3 моль CO2 нагрели до 600 °с при общем давлении 5 атм. опре-
делить количество каждого вещества в равновесии.
27. при 830 °с и давлении 1,013 · 105 па степень диссоциации H2S 
согласно уравнению 2H2S = 2н2+ S2 равна 8,7 %. определите константу 
равновесия Kp.
28. рассчитайте Kp при 727 K для реакции SO2 + NO2 = SO3 + NO , если 
при данной температуре для реакций 2SO2 + O2 = 2SO3 и 2NO + O2 = 2NO2 
Kp = 3,417 · 10–5(па)–1 и Kp = 5,926 · 10–7(па)–1 соответственно.
29. для ацетилена ΔGf0 = 50 ккал/моль, а для бензола ΔGf0 = 29,76 ккал/ моль. 
вычислить Kp для реакции 3с2н2 = с6н6.
30. для реакции H2 + J2 = 2HJ Kс = 50 при 444 °с. определить направ-
ление протекания процесса, если исходная смесь имеет следующий состав: 
cH2 = 2 моль/л; cJ2 = 5 моль/л; cHJ = 10 моль/л.
31. из смеси, содержащей 1 моль азота и 3 моль водорода, в состоя-
нии равновесия при давлении 10,13 · 105 па образуется 0,5 моль аммиака. 
вычислить Kp для реакции N2 + 3H2 = 2NH3. чему равен выход аммиака 
(в объемных процентах)?
32.  при 1000 K для реакции 2Fe (тв) + O2= 2FeO (тв) KР = 4,136 · 1020 па–1:
а) определите направление процесса, если pо2 = 2,026 · 104 па;
б) при каком давлении кислорода может пойти процесс в противопо-
ложном направлении?
33. при диссоциации N2O4 устанавливается равновесие N2O4 = 2NO2. 
при нагревании 9,2 г N2O4 до 27 °с под давлением 1 атм газ занимает объ-
ем 2,95 л. вычислите степень диссоциации N2O4, Kc и Kp.
34. вычислите степень диссоциации и давление в баллоне объемом 
3,4 л, если поместить в него 2,5 г фосгена COCl2 и 1 г азота. константа 
равновесия Kp = 4,99 · 10–2 при 673 K.
35. вычислите степень диссоциации и давление в баллоне объемом 
3,4 л, если поместить в него 2,5 г фосгена COCl2 и 1 г хлора. константа 
равновесия Kp = 4.99 · 10–2 при 673 K.
36. вычислить выход ацетонитрила CH3CN из стехиометрической 
смеси этилена и аммиака по уравнению: с2H4+NH3 = CH3CN+2H2 при 
давлении 20 266 па и температуре 700 K. Kp = 1512,8 па.
37. температурная зависимость константы равновесия реакции гидри-
рования этилбензола до этилциклогексана с6н5–с2н5 + 3н2 = с6н11–с2н5 
выражается следующим эмпирическим уравнением: 
10970lg 35,54.pK T
= −  
найдите тепловой эффект реакции при температуре 600 K.
38. константа равновесия Kp реакции с2н5он = сн3сно + н2 при 378 K 
равна 6,4 · 10–9. теплота сгорания этанола и теплота сгорания уксусного 
альдегида соответственно равны –1412 (кдж/моль) и –1196 (кдж/моль). 
теплота образования воды равна –287 (кдж/моль). рассчитать константу 
равновесия Kp при 403 K.
39. для реакции 3Fe2O3 (тв) = 2Fe3O4 (тв) + 1/2O2 ΔH0298 = 55,5 ккал 
и ΔG0298 = 46,5 ккал. рассчитайте константу равновесия Kp для этой реакции 
при 25 °с и 125 °с.
40. константа равновесия реакции 2в5н11 (г) + 2н2 = 2в4н10 (г) + в2н6 (г) 
при 100 °с равна 1,46, а при 140 °с — 0,54. оцените тепловой эффект, ΔH, 
для этой реакции.
41. при диссоциации N2O4 устанавливается равновесие 2NO2 =  N2O4. 
при нагревании 9,2 г N2O4 до 27 °с под давлением 1 атм газ занимает объ-
ем 2,95 л; дальнейшее нагревание до 110 °с приводит к расширению до 
6,07 л. рассчитать степень термической диссоциации при 27 °с и 110 °с, 
константы равновесия Kc(1) и Kc(2) при этих температурах и среднее зна-
чение теплового эффекта в указанном температурном интервале.
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5.	ГетероГенное	равновесие
5.1.	основные	понятия	и	определения
гетерогенная система состоит из двух и более фаз.
Фаза — гомогенная часть гетерогенной системы, отделенная 
от других частей физической границей раздела и имеющая либо 
неизменные, либо монотонно изменяющиеся состав и свойства 
(физические и химические). Это определение дано д. у. гиббсом 
в 1875 г. позже ван-дер-ваальс дал другое определение фазы.
Фаза — совокупность телесных комплексов, термодинами-
ческие свойства которых описываются идентичным уравнением 
фазы.
под уравнением фазы понимают уравнение, аналогичное сле-
дующему:
 SdT Vdp n di i
i
k
− + =
=
∑ µ
1
0 , (5.1)
где интенсивные параметры стоят под знаком дифференциала.
Составляющая системы — индивидуальное химическое ве-
щество, которое, будучи выделенным из системы, способно к сколь 
угодно долгому независимому существованию.
Компонент — составляющая системы, приращение концен-
трации которой не зависит от приращений концентраций других 
составляющих.
Число компонентов — число независимых приращений кон-
центраций, полностью описывающих изменение состава системы.
Параметр состава гетерогенной системы — равновесная 
концентрация (мольная доля) компонента в фазе.
Термодинамическая степень свободы — число интенсивных 
параметров, одновременно и независимо варьируемых без наруше-
ния существующего фазового равновесия — числа и природы фаз 
в равновесии.
Диаграмма состояния — графически изображенная равно-
весная связь между интенсивными параметрами гетерогенной 
системы.
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5.2.	условие	равновесия	в	гетерогенной	системе
из фундаментального уравнения (3.30) для функции гиббса 
вытекает условие равновесия в изобарно-изотермических условиях:
 ( ) ,
1
0
k
i ip T
i
dG dn
=
= µ =∑ . (5.2)
в частном случае двухфазного, например фаз α и β, равновесия 
переход dn моль i-компонента из α в β обусловлен законом сохра-
нения массы:
 i idn dnα β= , (5.3)
что приводит к условию гетерогенного равновесия в двухфазной 
системе по i-компоненту:
 i i
α βµ = µ . (5.4)
в общем случае k-компонентной ф-фазной системы без проте-
кания химической реакции условием равновесия является система 
уравнений:
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, (5.5)
выведенная гиббсом в 1875 г.
5.3.	Правило	фаз	Гиббса
правило фаз определяет число степеней свободы, f, k-ком-
понентной ф-фазной гетерогенной системы. Математически число 
степеней свободы определяется как общее число параметров (п) 
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минус число уравнений связи (у) между ними. очевидно, что общее 
число концентраций — k · ф. тогда п = k · ф + 2, где 2 соответству-
ет температуре и давлению. в число уравнений входит число ф–1 
парных равенств в строчке системы (5.5), умноженное на k — число 
строчек, плюс ф — число сумм, нормирующих мольные доли ком-
понентов в ф-фазах. тогда для k-компонентной системе, согласно 
правилу фаз гиббса,
 f = k – ф + 2. (5.6)
в нонвариантной системе (f = 0) в равновесии может одновре-
менно находиться не более k + 2 фаз. Максимальное число степеней 
свободы (при ф = 1) равно k + 1. в 2-компонентной системе, не на-
рушая фазового соотношения в определенных переделах, можно 
изменять три параметра состояния (давление, температуру и состав). 
поэтому для полного описания диаграмм состояния двухкомпонент-
ных систем необходимо использовать пространственную систему 
координат, что не всегда удобно. чаще всего один из параметров 
(давление или температура) фиксируется, и диаграмму состояния 
представляют в двумерной плоскости.
5.4.	уравнение	клаузиуса	—	клапейрона	 
для	фазовых	переходов	в	однокомпонентной	системе
из условия гетерогенного равновесия (5.4) в двухфазной одно-
компонентной системе в состоянии динамического равновесия (при 
изменении давления и температуры) вытекает
 dμα = dμβ (5.7)
или
 
p pT T
dT dp dT dp
T p T p
α α β β   ∂µ ∂µ ∂µ ∂µ   + = +      ∂ ∂ ∂ ∂      
. (5.8)
с учетом (3.34) и (3.46) равенство можно перегруппировать:
 ( ) ( ) ,V V dp S S dTβ α β α− = −  (5.9)
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и окончательно получить уравнение клаузиуса — клапейрона
 
dp S
dT V
α→β
α→β
∆
=
∆
, (5.10)
где числитель и знаменатель в правой части представляют собой 
соответственно изменение мольных энтропии и объема при фазовом 
переходе.
замена энтропии фазового перехода на теплоту согласно (2.40) 
дает другое выражение уравнения клаузиуса — клапейрона:
 
dp H
dT T V
α→β
α→β
∆
=
∆
. (5.11)
для фазовых переходов «конденсированное состояние → газ» из-
менение объема в (5.11) приблизительно равно объему газовой фазы, 
состояние которой при не очень низких температурах и не очень высо-
ких давлениях описывается уравнением Менделеева —  клапейрона. 
тогда (5.11) можно преобразовать к иному виду:
 
2
lnd p H
dT RT
α→β∆
= . (5.12)
5.5.	диаграммы	состояния	 
однокомпонентной	системы
диаграммой состояния однокомпонентной системы называется 
графическая зависимость давления от температуры.
на рис. 5.1 в качестве примера приведена диаграмма состояния 
воды (н2о) в области средних давлений. Моновариантная линия 
«жидкость — газ» (правая на рисунке) отражает равновесную за-
висимость давления пара от температуры. стрелка указывает на то, 
что эта линия заканчивается в так называемой критической точке, 
в которой исчезает различие между жидкостью и газом. граница 
раздела «твердое вещество — жидкость» или моновариантная 
линия плавления показывает, как температура плавления зависит 
от давления. видно, что для воды эта линия имеет отрицательный 
(аномальный) наклон 0
Sdp
dT V
∆
= <
∆
ф. п.
ф. п.
, а это значит, что температура 
плавления/кристаллизации понижается с повышением давления. 
80
термодинамическая причина этого состоит в том, что мольный объ-
ем льда при температуре фазового перехода (плавления/кристалли-
зации) больше соответствующего объема жидкой воды, вследствие 
этого ΔV и ΔS фазового перехода имеют противоположенные знаки, 
что и обусловливает отрицательное значение производной давления 
по температуре. тройная точка, соответствующая трехфазному нон-
вариантному равновесию (f = 1 – 3 + 2 = 0), находится на отметке 
0,006 атм, поэтому при нормальном давлении при нагревании до-
стигается температура плавления и твердый лед плавится.
рис. 5.1. диаграмма состояния воды  
в области невысоких давлений
диаграмма состояния CO2 приведена на рис. 5.2. особенностью 
этой диаграммы является то, что тройная точка находится на от-
метке 5,13 атм, поэтому при атмосферном давлении происходит 
сублимация твердого CO2 при температуре 194,65 K.
рис. 5.2. диаграмма состояния CO2
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различные вещества могут сосуществовать в различных кри-
сталлических формах — полиморфных модификациях, каждая 
из которых обладает своими физико-химическими свойствами и, 
следовательно, является самостоятельной фазой. различным мо-
дификациям отвечает собственное поле на диаграмме. появляются 
новые линии моновариантных равновесий, разграничивающие поля 
этих модификаций на диаграмме, что приводит к ее усложнению. 
на рис. 5.3 приведена диаграмма серы, для которой характерны 
две полиморфные модификации — ромбическая и моноклинная, 
которые могут существовать в равновесии друг с другом или об-
ратимо переходить друг в друга. такой обратимый полиморфный 
переход называется энантиотропным. наличие этого  перехода об-
условливает существование уже трех тройных точек, как видно на 
рис. 5.3. понятно, что увеличение числа полиморфных модификаций 
приведет к появлению дополнительных тройных точек. следует от-
метить, что при фиксированном давлении обратимый переход двух 
кристаллографических модификаций происходит при температуре, 
которая ниже температуры плавления.
рис. 5.3. диаграмма состояния серы
наряду с обратимыми полиморфными переходами возможны 
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модификаций является метастабильной по отношению к другой 
(стабильной). в качестве примера рассмотрим диаграмму состояния 
фосфора, приведенную на рис. 5.4.
как видно на этом рисунке, при T = 589,5 °C и p = 43,1 атм 
существует тройная точка, в которой в стабильном равновесии 
находятся пары фосфора, жидкий фосфор и твердый фиолетовый 
фосфор. однако жидкий фосфор можно переохладить ниже 44 °C. 
тогда сначала при его кристаллизации образуется твердый белый 
фосфор, равновесное давление паров над которым существенно 
превышает таковое для фиолетового фосфора. из уравнения (3.36) 
следует, что в этом случае химический потенциал белого фосфора 
больше, чем фиолетового, и, следовательно, последний является 
более термодинамически устойчивым. по этой причине белый фос-
фор самопроизвольно переходит в фиолетовый, тогда как обратный 
переход невозможен.
рис. 5.4. диаграмма состояния фосфора
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5.6.	диаграммы	состояния	 
двухкомпонентной	системы
наибольшее распространение получили диаграммы плавкости, 
передающие зависимость температур равновесия твердых и жидких 
фаз (т. е. температур плавления), а также температур сосущество-
вания твердых фаз от состава системы. вид диаграмм состояния 
зависит от природы веществ. диаграммы состояния, компоненты 
которых неограниченно растворяются друг в друге как в жидком, 
так и в твердом состояниях, аналогичны диаграммам состояния 
бинарных жидких растворов, при этом области жидкого расплава 
первых диаграмм отвечает область пара вторых, а области твердых 
сплавов первых — области жидкости вторых и т. д.
наиболее простыми являются диаграммы состояния, составля-
ющие компоненты которых неограниченно растворимы друг в дру-
ге в жидком состоянии и совершенно не растворяются в твердом 
(рис. 5.5, а), так называемые диаграммы состояния эвтектического 
типа. диаграмма несколько усложняется, когда компоненты, не-
ограниченно растворяющиеся в жидком состоянии, частично рас-
творяются друг в друге в твердом состоянии (рис. 5.5, б).
рис. 5.5. диаграммы состояния двухкомпонентной системы 
эвтектического типа: 
а — компоненты нерастворимы в твердом состоянии;  
б — компоненты частично растворимы в твердом состоянии
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существенно изменяется характер диаграмм, если компоненты 
химически взаимодействуют друг с другом; в этом случае получают-
ся диаграммы двух видов — один из них соответствует образованию 
химических соединений, устойчивых до температуры плавления 
(конгруэнтно плавящееся химическое соединение), другой — об-
разованию соединений, разлагающихся ниже температур плавления 
(инконгруэнтно плавящееся) (рис. 5.6).
рис. 5.6. диаграммы состояния двухкомпонентной системы 
c промежуточными химическими соединениями: 
а — соединение AnBm плавится конгруентно; б — соединение AnBm 
плавится инконгруентно.
5.7.	Построение	и	анализ	диаграмм	состояния
диаграммы состояния сплавов строятся на основании опытных 
данных. для получения этих данных чаще всего используется метод 
термического анализа, основанный на построении кривых охлажде-
ния расплавленных чистых веществ и сплавов различного состава. 
кривыми охлаждения называются зависимости «температура — 
время». на этих кривых появляются горизонтальные участки (пла-
то), соответствующие температуре плавления при кристаллизации 
чистых веществ и эвтектических смесей, и изломы, отвечающие 
началу кристаллизации одного из компонентов сплава, при охлаж-
дении сплавов. Эти характерные точки кривых охлаждения и ис-
пользуются при построении диаграмм состояния, которые передают 
зависимость температур плавления (кристаллизации) от состава 
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системы. поэтому диаграммы состояния сплавов часто называют 
диаграммами плавкости. следует подчеркнуть, что результаты тер-
мического анализа не всегда дают исчерпывающую информацию для 
построения диаграмм состояния систем, особенно таких, где вза-
имодействие компонентов приводит к образованию значительного 
количества твердых фаз. в таких системах для точного определения 
положения кривых равновесия твердых фаз данные термического 
анализа должны дополняться данными рентгенофазового анализа, 
измерения различных свойств (электросопротивления, рассеивание 
и поглощения света, плотности, твердости и т. д.).
ограничим рассмотрение диаграмм состояния, например, метал-
лическими системами. упругость пара над металлическими спла-
вами, даже находящимися в жидком состоянии, невелика. поэтому 
наличием пара в таких системах пренебрегают и рассматривают 
их как системы, состоящие только из жидких и твердых фаз. такие 
системы называют конденсированными. как показывают расчеты на 
основании уравнения клаузиуса — клапейрона (см. (5.10)–(5.12)), 
небольшие изменения давления, с которыми на практике приходится 
иметь дело, на температурные равновесия фаз в конденсированных 
системах заметного влияния не оказывают. (например, при повы-
шении давления на 1 атм температура замерзания воды понижается 
лишь на 0,0076°.) поэтому давление как фактор, влияющий на 
равновесие конденсированных систем, можно не учитывать или 
считать практически постоянной величиной. таким образом, из 
двух переменных параметров (Т, p) в уравнении (5.6) остается лишь 
температура, и правило фаз в данном случае выглядит как
 f = k – ф + 1. (5.13)
допустим, что имеется чистый металл а (k = ф = 1) в расплав-
ленном состоянии. в соответствии с уравнением (5.13) такая система 
будет иметь одну степень свободы. при охлаждении ее температура 
будет изменяться до тех пор, пока не достигнет точки плавления 
(кривая охлаждения 1 на рис. 5.7, а). при достижении температуры 
плавления, т. е. появлении первых порций кристаллов, число фаз 
увеличивается до двух, число степеней свободы становится равным 
нулю, а система будет нонвариантной. дальнейший отвод тепла 
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компенсируется выделением теплоты кристаллизации, и темпера-
тура не изменяется, пока не закристаллизуется весь металл. Это 
значит, что на кривой охлаждения чистого металла а при темпера-
туре кристаллизации (плавления) появится плато (горизонтальный 
участок) (кривая 1, рис. 5.7, а).
рис. 5.7. кривые охлаждения чистых металлов и сплавов (а).  
диаграмма состояния системы ав (б), построенная по этим кривым 
охлаждения
рассмотрим теперь явления, которые будут наблюдаться при ох-
лаждении жидкого металлического сплава, компонентами которого 
являются металлы а и в, неограниченно растворимые друг в друге 
в жидком состоянии и нерастворимые в твердом. в зависимости 
от состава будем обозначать сплавы как (ав)I, (ав)II и т. д.
возьмем сплав, в котором содержание компонента в суще-
ственно меньше содержания а. сплав представляет собою систему, 
имеющую в соответствии с уравнением (5.13) две степени свободы 
(ф = 1, k = 2,  f = 2). одна степень свободы уже использована, так как 
состав задан. но система имеет две степени свободы и поэтому тем-
пература может изменяться. при охлаждении (кривая охлаждения 2) 
ба
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температура сплава будет понижаться, что в конце концов приведет 
к выпадению из него твердого компонента а. температура (точка 
а на кривой охлаждения 2), при которой выпадут первые кристаллы 
а, будет ниже температуры плавления чистого а. Это обусловлено 
теми же причинами, которые приводят к понижению температуры 
замерзания обычных растворов.
но выпадение твердого вещества а не приведет к температурной 
остановке, так как одна степень свободы в системе сохранится (ф = 2, 
k = 2,  f = 1). однако выпадение а будет сопровождаться выделением 
теплоты кристаллизации, вследствие чего скорость охлаждения спла-
ва уменьшится. поэтому началу выпадения компонента а из жидкого 
расплава состава (ав)I будет соответствовать перелом на кривой 
охлаждения (точка a на кривой 2, рис. 5.7, а). в ходе кристаллизации 
компонента а жидкий расплав будет обогащаться компонентом в. 
вследствие этого и при дальнейшем понижении температуры будет 
достигнуто такое состояние, когда жидкий расплав окажется насы-
щенным и по отношению к компоненту в, и он начнет выпадать из 
расплава, образуя новую (третью) фазу. в соответствии с уравнением 
(5.13) появление этой фазы уменьшит число степеней свободы до 
нуля (ф = 2, k = 2, f = 0). Этому состоянию системы на кривой ох-
лаждения будет отвечать остановка охлаждения (точка b на кривой 2, 
рис. 5.7, а). очевидно, что температура будет оставаться постоянной 
до тех пор, пока вся жидкая фаза не кристаллизуется. по окончании 
кристаллизации жидкого расплава число фаз в системе уменьшится 
до двух и появится одна степень свободы — температура при даль-
нейшем охлаждении системы начнет снижаться.
температура, при которой в равновесии с жидким расплавом 
находятся кристаллы компонентов а и в, называется эвтектической, 
а состав жидкой фазы, соответствующей этой температуре, — эв-
тектическим составом или просто эвтектикой. затвердевший сплав 
состава (ав)I будет состоять из более крупных кристаллов а, 
выпавших при более высоких температурах и поэтому имевших 
более благоприятные условия для роста, оцементированных эвтек-
тикой — механической смесью мелких кристаллов а и в. с точки 
зрения правила фаз затвердевший сплав (ав)I состоит из двух 
фаз — кристаллов а и в.
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кривая охлаждения сплава, богатого компонентом в, например, 
сплава (ав)III (кривая 4, рис. 5.7, а), будет аналогична кривым 2 и 3, 
только появление точки перелома а на ней будет связано с началом 
выпадения твердого компонента в. кривая охлаждения расплав-
ленного компонента в (кривая 5, рис. 5.7, а) имеет одну остановку, 
которая отвечает температуре его кристаллизации.
по кривым охлаждения строятся диаграммы состояния систем 
(рис. 5.7, б).
на осях координат, которые соответствуют чистым компонен-
там а и в, обозначаются их температуры плавления tA и tB. они 
соответствуют температурным остановкам на кривых охлаждения 
расплавленных металлов а и в. затем на оси абсцисс отмечают 
точки, отвечающие составам сплавов, кривые охлаждения которых 
изучались ((ав)I, (ав)II и (ав)III). в этих точках пунктиром восста-
навливают к оси абсцисс перпендикуляры, на которых отмечают 
температуры начала кристаллизации сплавов. они соответствуют 
точкам перелома a и b на кривых охлаждения соответствующих 
сплавов. через точки tA, а, b и tB проводят линии, соответствующие 
температурам начала кристаллизации твердых фаз, продолжая их до 
точки пересечения друг с другом при эвтектической температуре Э. 
линии tAЭ и tBЭ называется линиями ликвидуса. выше этих линий 
при любом составе система имеет одну жидкую фазу. линия dЭf 
называется линией солидуса, ниже ее система состоит только из 
твердых фаз. поля диаграммы состояния, расположенные между 
линиями ликвидуса и солидуса, отвечают системам, состоящим из 
твердых и жидких фаз.
теоретические	вопросы	к	коллоквиуму	 
«Гетерогенное	равновесие»
1. гомогенные и гетерогенные системы. определение фазы по гиббсу 
и ван-дер-ваальсу. понятие составляющей и компонента. число степеней 
свободы гетерогенной системы.
2. условие гетерогенного равновесия в двухфазной двухкомпонент-
ной системе без протекания химических реакций. условие гетерогенного 
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равновесия в полифазной многокомпонентной системе без протекания 
химических реакций — система уравнений гиббса.
3. правило фаз гиббса и его вывод.
4. Фазовые переходы и их термодинамическая классификация по 
Эренфесту. Фазовые переходы первого и второго рода. графическое изо-
бражение фазовых переходов.
5. уравнение фазовых переходов клаузиуса — клапейрона и его вывод. 
различные формы уравнения фазовых переходов клаузиуса — клапейрона.
6. геометрическая термодинамика и диаграммы состояния. термоди-
намическое обоснование диаграмм состояния однокомпонентных систем.
7. примеры диаграмм состояния однокомпонентных систем: воды, 
углекислого газа, серы и фосфора. обратимые и необратимые фазовые 
переходы в однокомпонентных системах: энантиотропия и монотропия.
8. термодинамическое обоснование диаграмм состояния двухкомпо-
нентных систем. различные примеры диаграмм состояния двухкомпонент-
ных систем без образования химических соединений: с неограниченной 
растворимостью в твердом и жидком состоянии; с ограниченной раство-
римостью в твердом состоянии (эвтектического и перитектического типа).
9. примеры диаграмм состояния двухкомпонентных систем с образо-
ванием химических соединений: с конгруэнтным характером плавления; 
с инконгруэнтным характером плавления.
вопросы	для	самоподготовки	к	коллоквиуму	 
и	задачи	для	практических	занятий
1. что называется компонентом гетерогенной системы?
2. что называется числом степеней свободы? как оно вычисляется?
3. определите число компонентов в системе, в которой протекает 
гетерогенная реакция NH4Cl (тв) = NH3 (г) + HCl (г).
4. что называется диаграммой состояния однокомпонентной системы?
5. сколько фаз находится в равновесии в данной фигуративной точке 
на диаграмме состояния однокомпонентной системы, если число степеней 
свободы в этой точке равно 1?
6. какому уравнению подчиняются моновариантные равновесия одно-
компонентной системы?
7. чем можно объяснить взаимное расположение моновариантных 
линий в окрестностях тройной точки на диаграмме состояния одноком-
понентной системы?
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8. почему линия плавления может иметь как положительный, так 
и отрицательный наклон на диаграмме состояния однокомпонентной 
системы?
9. почему линия плавления имеет всегда больший наклон, чем линии 
сублимации и испарения, в окрестностях тройной точки на диаграмме 
состояния однокомпонентной системы?
10. почему линия сублимации имеет всегда больший наклон, чем линия 
испарения, в окрестностях тройной точки на диаграмме состояния одно-
компонентной системы?
11. чем всегда заканчивается линия испарения на диаграмме состояния 
однокомпонентной системы?
12. под давлением 26 600 па циклогексан и этилацетат кипят при 
одинаковой температуре. почему при нормальном давлении температура 
кипения первого из них выше температуры кипения второго на 3,6 °C?
13. нормальные температуры кипения бензола, нафталина и четырех-
хлористого углерода соответственно равны 353,3, 491,1 и 349,9 K. в каком 
соотношении находятся для этих веществ мольные величины энтропии 
испарения при нормальной температуре кипения?
14. объясните, почему при нагревании на воздухе лед плавится, а кри-
сталлический йод возгоняется?
15. зависимость давления насыщенного пара фреона CCl2F2 от тем-
пературы выражается уравнением lg(p/па) = 34,5 – 2406,1 · T–1 – 
– 9,26 · lg(T) + 0,0037 · T. рассчитайте при температуре 298 K давление 
насыщенного пара и изменение энтропии при испарении 1 моль фреона 
при этой же температуре.
16. изобразите диаграмму состояния воды. определите температуру 
кипения воды при общем давлении, равном 2 атм, если удельная теплота 
испарения воды λисп = 2254,8 дж/г.
17. простое вещество A существует в трех агрегатных состояниях: твер-
дом, жидком и газообразном. изобразите схематически диаграмму состоя-
ния этого простого вещества вблизи тройной точки, если мольные энтропии 
и объемы фаз находятся в следующих соотношениях: S (г) > S (ж) > S (тв); 
V (г) > V (тв) > V (ж).
18. давление насыщенного пара над твердым и жидким цинком вы-
ражается уравнениями:
lg(p/атм) = –6883 · T–1 – 0,05 · ln(T) – 0,33 · 10–3 · T + 9,418, 
lg(p/атм) = –6670 · T–1 – 1,126 · ln(T) + 12,0 соответственно.
определите, какая из фаз будет термодинамически более устойчивой 
при температуре 680 K? ответ обосновать аналитически и графически.
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19. постройте фазовую диаграмму бензола вблизи тройной точки с ко-
ординатами p = 36 мм рт. ст. и T = 5,50 °с, используя следующие данные: 
ΔHпл = 10,6 кдж/моль, ΔHисп =30,8 кдж/моль, плотность твердого, ρ(тв) 
и жидкого, ρ(ж) бензола равна 0,891 г/см3 и 0,879 г/см3 соответственно.
20. схематически изобразите диаграмму состояния двухкомпонентной 
системы A—B в координатах «T—xB», используя следующие данные:
— в системе существует единственное трехфазное равновесие эвтек-
тического типа при температуре Tэвт;
— в системе образуются граничные твердые растворы на основе компо-
нентов A и B — α и β соответственно. Максимальная растворимость вторых 
компонентов в этих растворах соответствует эвтектической температуре 
и составляет 20 мольных % как для α, так и для β.
21. схематически изобразите диаграмму состояния двухкомпонентной 
системы A—B в координатах «T—xB», используя следующие данные:
— в системе существует единственное трехфазное равновесие пери-
тектического типа L(ж) + β(тв) = α(тв) при температуре Tпер;
— в системе образуются граничные твердые растворы на основе ком-
понентов A и B — α и β соответственно. Максимальная растворимость 
компонента A в растворе β соответствует перитектической температуре 
и составляет 10 мольных %. Максимальная растворимость компонента 
B в растворе α соответствует перитектической температуре и составляет 
20 мольных %.
22. схематически изобразите диаграмму состояния двухкомпонентной 
системы A—B в координатах «T—xB», используя следующие данные:
— в системе образуются два химических соединения постоянного 
состава — A3B и AB2, первое из которых плавится инкогруэнтно согласно 
схеме A3B = L(ж) + α(тв), а второе — конгруэнтно; 
— в системе образуются граничные твердые растворы на основе ком-
понентов A и B — α и β соответственно. Максимальная растворимость 
компонента A в растворе β соответствует перитектической температуре Tпер 
и составляет 20 мольных %. Максимальная растворимость компонента B 
в растворе α соответствует температуре инконгруэнтного плавления A3B 
и составляет 10 мольных %;
— в системе существует трехфазное равновесие перитектического 
типа L(ж) + AB2(тв) = β(тв) при температуре Tпер;
— в системе существует трехфазное равновесие эвтектического типа 
L(ж) = A3B(тв) + AB2(тв)) при температуре Tэвт, которая превышает Tпер, но 
меньше температуры инконгруэнтного плавления A3B. состав эвтектиче-
ского расплава соответствует xB = 0,5;
— нанесите на рисунок три фигуративных точки в области однофазного 
расплава с xB = 0,2, xB = 0,5 и xB = 0,75 и из этих точек постройте кривые 
охлаждения.
23. схематически изобразите диаграмму состояния двухкомпонентной 
системы A—B в координатах «T—xB», используя следующие данные:
— в системе образуются два химических соединения постоянно-
го состава — A3B и AB2, плавящиеся инкогруэнтно согласно схемам 
A3B (тв) = L (ж) + α (тв) и AB2 (тв) = L (ж) + A3B (тв);
— в системе образуются граничные твердые растворы на основе ком-
понентов A и B — α и β соответственно. Максимальная растворимость 
компонента A в растворе β соответствует перитектической температуре Tпер 
и составляет 20 мольных %. Максимальная растворимость компонента B 
в растворе α соответствует температуре инконгруэнтного плавления A3B 
и составляет 10 мольных %;
— в системе существует трехфазное равновесие перитектического типа 
L (ж) + AB2 (тв) = β (тв) при температуре Tпер. соединение AB2 претерпевает 
полиморфное превращение AB2
(1) (тв) = AB2
(2) (тв) при Tп.п., которая лежит 
между Tпер и температурой его инконгруэнтного плавления;
— нанесите на рисунок три фигуративных точки в области однофазного 
расплава с xB = 0,2, xB = 0,5 и xB = 0,75 и из этих точек постройте кривые 
охлаждения.
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6.	растворы
6.1.	основные	понятия	и	определения
Раствор — это гомогенная система, состоящая как минимум 
из двух компонентов, которые распределены на молекулярном, 
атомном или ионном уровне; при этом содержание компонентов 
в определенных границах может изменяться непрерывно, а компо-
ненты раствора могут быть выделены в чистом виде.
растворы могут быть газовыми, жидкими или твердыми. с точ-
ки зрения термодинамики все компоненты раствора равноценны, 
однако на практике используют понятия растворителя и раство-
ренного вещества. Растворителем называют компонент раствора, 
находящийся в избытке.
важнейшей характеристикой раствора является состав. состав 
раствора выражается как количество растворенного вещества, от-
несенное к определенному количеству раствора или растворителя. 
основные типы концентраций представлены в табл. 6.1.
Таблица 6.1
способы	выражения	концентрации	раствора
№ 
п/п
тип концентрации
обозна-
чение
единицы 
измерения
Формула
1 Массовая доля — это 
отношение массы рас-
творенного вещества 
к общей массе раствора
w %, доли
100%m
m
ω = ⋅вва
рра
mр-ра = mв-ва + mрастворит
2 Мольная доля — это 
отношение числа молей 
i-го компонента к сум-
ме чисел молей всех 
компонентов
xi доли i
i
i
i
x ν=
ν∑
3 Моляльность — это 
число молей растворен-
ного вещества в 1000 г 
растворителя
mi моль/кг 1000iim m
ν
= ⋅
растворит
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№ 
п/п
тип концентрации
обозна-
чение
единицы 
измерения
Формула
4 Молярность — это чис-
ло молей растворенного 
вещества в 1 л раствора 
(1000 мл раствора)
ci моль/л
моль/мл
ммоль/мл рра
i
ic V
ν
=
рра
рра
рра
m
V =
ρ
свойства раствора, которые зависят от природы растворителя 
и концентрации растворенного вещества, но не зависят от природы 
растворенного вещества, называются коллигативными. рассмотрим 
ниже некоторые из коллигативных свойств.
6.2.	Понижение	давления	пара	растворителя	 
над	раствором.	Закон	рауля
количественную связь между понижением давления пара и со-
ставом раствора открыл в 1887 г. Ф. рауль.
формулировка	закона	рауля
парциальное давление пара растворителя над раствором про-
порционально мольной доле растворителя в растворе, а коэффици-
ентом пропорциональности является давление пара растворителя 
над чистым растворителем.
аналитически закон рауля можно записать как
 0
1 1 1p p x= ⋅ , (6.1)
где p1 — парциальное давление растворителя над раствором; p10  —
давление растворителя над чистым растворителем; x1 — мольная 
доля растворителя в растворе.
с учетом того, что сумма мольных долей компонентов раствора 
равна единице: xi
i
∑ = 1, т. е.  x1 + x2 = 1, аналитическая формули-
ровка закона рауля преобразуется к виду
Окончание табл. 6.1
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0 0 0 0 0
1 1 2 1 1 2 1 2 1 1
0
1 1
2 0 0
1 1
(1 )
,
p p x p p x p x p p
p p px
p p
= ⋅ − = − ⋅ ⇒ ⋅ = −
− ∆
= =  (6.2)
где x2 — мольная доля растворенного вещества; величина 
0
1 1
0
1
p p
p
−
 — 
относительное понижение давления пара растворителя над рас-
твором.
отметим, что закон рауля хорошо выполняется для растворов, 
теплота образования которых равна нулю и объем раствора равен 
сумме объемов исходных компонентов. растворы, которые под-
чиняются закону рауля при всех концентрациях и температурах, 
называются идеальными растворами. для идеальных растворов 
зависимость давления пара для обоих компонентов от состава рас-
твора линейна (см. рис., а).
в отличие от идеальных газов, при рассмотрении растворов 
нельзя пренебрегать силами межмолекулярного взаимодействия. 
поэтому идеальным считается такой раствор, в котором одинаковы 
взаимодействия как между молекулами одного вида, так и между 
молекулами разных видов, т. е. раствор, в котором EAA = EBB = EAB, 
где E — энергия взаимодействия между молекулами. следова-
тельно, образование идеального раствора можно ожидать при 
смешении веществ, мало отличающихся по физико-химическим 
свойствам. для большинства же растворов наблюдаются отклоне-
ния от закона рауля.
отклонения от закона рауля бывают:
положительные — парциальные давления пара компонентов 
и общее давление пара больше, чем в идеальном растворе (см. 
рис., б):
EAA > EAB и EBB > EAB;
отрицательные — парциальные давления пара компонентов 
и общее давление пара меньше, чем в идеальном растворе (см. 
рис., в):
EAA<EAB и EBB < EAB.
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зависимость давления пара от состава раствора: 
а — для идеальных растворов; б — для растворов с положительными отклонениями 
от закона рауля; в — для растворов с отрицательными отклонениями от закона рауля
а
б
в
p01
p01
p01
p02
p02
p02
p
общ = p
1 + p
2
p
общ = p
1 + p
2
p
общ = p
1 + p
2
x1 = 1
x1 = 1
x1 = 1
x2 = 1
x2 = 1
x2 = 1
p1
p1
p1
p2
p2
p2
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6.3.	Понижение	температуры	замерзания	раствора	
(явление	криоскопии)
понижение температуры замерзания раствора по сравнению 
с чистым растворителем пропорционально моляльности раство-
ренного вещества:
 
ΔTзам = Kкр · m2, (6.3)
где ΔTзам — разница между температурами замерзания чистого рас-
творителя и раствора; m2 — моляльность растворенного вещества; 
Kкр — криоскопическая постоянная.
криоскопическая постоянная определяется природой раство-
рителя:
 
0 2
1
1
( )
1000
зам
кр
R T MK
H
⋅ ⋅
=
∆ ⋅
, (6.4)
где 0замT  — температура замерзания чистого растворителя; M1 — 
молярная масса растворителя; ΔH1 — мольная теплота плавления 
чистого растворителя.
значения констант криоскопии некоторых растворителей при-
ведены в табл. 6.2.
6.4.	Повышение	температуры	кипения	раствора	
(явление	эбулиоскопии)
повышение температуры кипения раствора по сравнению с чи-
стым растворителем пропорционально моляльности растворенного 
вещества:
 ΔTкип = Kэ · m2, (6.5)
где ΔTкип — разница между температурами кипения раствора и чи-
стого растворителя; m2 — моляльность растворенного вещества; 
Kэ — эбулиоскопическая постоянная.
Эбулиоскопическая постоянная определяется природой раство-
рителя:
 
0 2
1
1
( )
1000
кип
э
R T MK
H
⋅ ⋅
=
∆ ⋅
, (6.6)
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где 0
кипT  — температура кипения чистого растворителя; M1 — мо-
лярная масса растворителя; ΔH1 — мольная теплота испарения 
чистого растворителя.
значения констант эбулиоскопии некоторых растворителей при-
ведены в табл. 6.2.
Таблица 6.2
Значения	криоскопических	(Kкр)	и	эбулиоскопических	(Kэ)	констант	
некоторых	растворителей
растворитель Tзам, °с
Kкр,  
K · кг/моль
Tкип, °с
Kэ,  
K · кг/моль
вода (H2O) 0 1,86 100 0,52
бензол (C6H6) 5,53 5,12 80,10 2,53
четыреххлористый
углерод (CCl4)
–23 30 76,6 4,95
ацетон ((CH3)2CO) –95 2,40 56,3 1,71
6.5.	осмотическое	давление	раствора
если растворитель отделить от раствора мембраной, проницаемой 
только для молекул растворителя, то из-за разницы химических по-
тенциалов растворителя в растворе и в чистом растворителе (μ1 < μ1
0) 
молекулы растворителя начнут переходить в раствор, разбавляя его.
самопроизвольный переход молекул растворителя в раствор 
через полупроницаемую мембрану называется осмосом. давление, 
которое необходимо приложить к раствору для предотвращения 
осмоса, называется осмотическим давлением.
количественная связь между осмотическим давлением и соста-
вом раствора была эмпирически получена в 1884 г. вант-гоффом 
и носит его имя (закон Вант-Гоффа):
 π = ci · R · T, (6.7)
где π — осмотическое давление; ci — молярная концентрация 
растворенного вещества; R — универсальная газовая постоянная; 
T — температура.
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теоретические	вопросы	к	коллоквиуму	«растворы»
1. понятие истинного раствора. состав раствора, способы выражения 
концентраций компонентов раствора (мольная доля xi, молярность ci, мо-
ляльность mi).
2. термодинамические функции смешения компонентов. понятие 
идеального раствора. изменение энергии гиббса ΔGmix при образовании 
идеального раствора, изменение энтропии смешения ΔSmix, изменение дру-
гих функций — ΔUmix, ΔHmix, ΔVmix при идеальном смешении компонентов. 
3. парциальные мольные величины, способы их определения. урав-
нение гиббса — дюгема.
4. давление насыщенного пара компонентов над раствором. термо-
динамический вывод закона рауля и закона генри.
5. идеальная растворимость газов в жидкостях. идеальная раство-
римость твердых тел в жидкостях, вывод уравнения Шредера.
6. изменения температур кипения и замерзания растворов. термоди-
намический вывод криоскопической и эбулиоскопической постоянных.
7. осмотическое давление раствора. термодинамический вывод урав-
нения вант-гоффа.
8. реальные (неидеальные) растворы. положительные и отрицатель-
ные отклонения реальных растворов от закона рауля, их причины. актив-
ность и коэффициент активности компонентов растворов. стандартные 
состояния для растворителя и растворенного вещества. определение 
активности и коэффициентов активности.
9.  равновесие жидкость — пар в бинарных системах. законы конова-
лова. азеотропные растворы. правило рычага. перегонка летучих жидких 
смесей.
вопросы	для	самоподготовки	к	коллоквиуму	 
и	задачи	для	практических	занятий
1. при температуре 298 K и общем давлении 1 атм смешивают Ar (1 л), 
N2 (3 л) и о2 (1,5 л). рассчитайте: а) содержание компонентов в мольных 
долях xi, в молярности ci и моляльности mi; б) функции смешения ΔGmix 
и ΔSmix.
2. смешивают 250 мл бензола (ρ = 0,8790 г/см3) и 350 мл толуола 
(ρ = 0,8670 г/см3) при 298 K и p = 1 атм. считая получившийся раствор 
идеальным, вычислите: а) содержание компонентов в мольных долях xi, 
в молярности ci и моляльности mi; б) функции смешения ΔGmix и ΔSmix.
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3. изобразите на графике зависимости общего давления пара и пар-
циальных давлений компонентов (чистые компоненты — легко кипящие 
жидкости) над реальным раствором от его состава с отрицательными (а) 
и положительными (б) отклонениями от закона рауля. поясните выбор 
стандартного состояния для растворителя и растворенного вещества. 
покажите значения активностей компонентов и оцените коэффициенты 
активностей.
4. термодинамическое толкование активности, физический смысл 
коэффициента активности. как влияют изменения общего давления и тем-
пературы на активность компонента в растворе?
5. дайте определение понятия парциальных мольных величин.
6. Массовая доля CuSO4 в водном растворе составляет 25 %. плотность 
раствора — 1,1 г/см3. определите мольную долю, моляльную, молярную 
и нормальную концентрации раствора. 
7. Моляльность Na2SO4 в водном растворе — 0,5 моль/кг. плотность 
раствора — 1,2 г/см3. определите мольную и массовую доли, молярную 
и нормальную концентрации. 
8. плотность раствора, состоящего из хлороформа (CHCl3) и ацетона 
((CH3)2CO), равна 1,122 г/см
3. Мольная доля хлороформа в растворе — 
0,4693. рассчитайте молярную концентрацию, моляльную концентрацию 
и массовую долю хлороформа и ацетона в этом растворе.
9. плотность 20 % по массе раствора метилового спирта в воде со-
ставляет 0,965 г/см3. рассчитайте молярную концентрацию, моляльную 
концентрацию и мольную долю метилового спирта в этом растворе.
10. считая, что воздух состоит на 20 объемных % из кислорода и на 80 
объемных % из азота, рассчитайте молярную концентрацию, моляльную 
концентрацию и массовую долю кислорода в этом газовом растворе, если 
температура равна 298 K, а давление 1 атм.
11. при 20 °с 10 % раствор серной кислоты имеет плотность 1,085 г/ мл. 
найдите молярную, нормальную, моляльную концентрации и мольную 
долю серной кислоты в растворе.
12. Моляльность раствора CuSO4 при 20 °с равна 1,37 моль/1000 г. 
плотность раствора — 1,206 г/мл. найдите молярную, нормальную кон-
центрации, массовую и мольную доли CuSO4 в растворе.
13. объем раствора NaCl при 298 K в зависимости от концентрации 
выражается полиномом V(мл) = 1003 + 16,62 · m + 1,77 · m1,5 + 0,012 · m2, где 
m — моляльность. определите парциально мольные объемы компонентов 
при m = 0,1 моль/кг.
14. какие исходные объемы этилового спирта и воды необходимо взять 
для приготовления 100 мл раствора с содержанием спирта 12 мольных % 
(ρ = 0,7893 г/см3), если парциальные мольные объемы спирта и воды при 
такой концентрации раствора равны 52,6 мл/моль и 18 мл/моль? плотность 
этанола при 20 °с: ρ = 0,7893 г/см3
15. раствор, содержащий 46,529 г анилина в 100 г диэтилового эфира, 
при 15 °C имеет упругость пара, равную 0,4342 атм. при давлении 1 атм 
эфир кипит, при T = 34,5 °с. удельная теплота испарения эфира равна 
354,8 кдж/кг. определить молекулярную массу анилина в растворе.
16. температура замерзания разбавленного водного раствора глюко-
зы равна –1 °с. давление пара чистой воды при этой температуре равно 
5,547 · 10–3 атм, а мольная теплота плавления льда — 6016,8 дж/моль. 
вычислите упругость пара над раствором.
17. упругость пара раствора, содержащего 4,9 г неизвестного вещества 
в 100 г CCl4, при 20 °с равна 0,1105 атм. вычислить молекулярную массу 
растворенного вещества, если теплота испарения четыреххлористого 
углерода 32,4 кдж/моль, а его нормальная температура кипения 76,8 °с.
18. для определения молекулярных масс многих органических ве-
ществ методом криоскопии в качестве растворителей используют бензол 
(Кf = 5,16) или камфару (Кf = 40,27). какой из этих растворителей предпо-
чтительнее для наиболее точного определения молекулярной массы? 
19. вычислите концентрацию (в вес.%) водного раствора сахара 
(М = 342 г/моль), если он замерзает при температуре –0,8 °с. криоскопи-
ческая постоянная воды Кf = 1,86.
20. рассчитайте состав раствора бензол — толуол, который при нор-
мальном давлении кипит при температуре 100 °с, а также состав образую-
щегося пара. раствор считайте идеальным. давление пара чистых бензола 
и толуола при 100 °с равно 1350 торр и 556 торр соответственно.
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II. ЭЛЕктрОхИмИя И кИНЕтИкА
7.	равновесия	в	раствораХ	Электролитов
7.1.	теория	электролитической	диссоциации
основным положением теории аррениуса является то, что в рас-
творах электролитов происходит самопроизвольная диссоциация 
молекул на ионы, в результате чего раствор становится электро-
проводным. степенью электролитической диссоциации называется 
отношение числа молекул, распавшихся на ионы, n, к исходному 
числу растворенных молекул n0 (сумме продиссоциировавших 
на ионы n и непродиссоциировавших nα): 
 
0 0
.n n c
n n n cα
α = = =
+
 (7.1)
вследствие диссоциации и увеличения общего числа частиц 
в растворе возрастают значения параметров коллигативных свойств. 
Эти значения пропорциональны общей концентрации всех частиц 
в растворе (ионов и недиссоциированных молекул).
для одного и того же электролита степень диссоциации увели-
чивается по мере разбавления раствора. в результате диссоциации 
в растворе устанавливается равновесие между молекулами и ионами:
 Мν+Xν– ↔ ν+М
z+ + ν–Xz–, (7.2)
которое, как и обычное химическое равновесие, можно описать 
константой равновесия, называемой в данном случае константой 
диссоциации:
 [ ] [ ] .
[ ]
z zM XK
M X
+ −
+ −
ν ν+ −
ν ν
=дисс  (7.3)
используя уравнение (7.1), выразим равновесные концентрации 
ионов и недиссоциированных молекул через степень диссоциации 
и исходную концентрацию с0 электролита Мν+Xν–:
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 [MZ+] = ν+ · α · c0, (7.4)
 XZ– = ν– · α · c0, (7.5)
 [Мν+Xν–] = (1 – α) · c0, (7.6)
тогда выражение для константы диссоциации (7.3) можно преоб-
разовать к виду
 
2
0 .
(1 )
cK + −ν ⋅ ν ⋅α ⋅=
− αдисс  (7.7)
для 1–1-валентного электролита (ν+ = ν– = 1) выражение (7.7) 
упрощается:
 Kдисс = α 2с0/(1 – α)      или   Kдисс = α2/{V0(1 – α)}, (7.8)
и называется законом разведения оствальда (величина, обратная 
молярной концентрации, V0 = 1/c0, называется разведением). решая 
квадратное уравнение и принимая во внимание что α > 0, можно 
рассчитать степень диссоциации:
 2( 4 ) / 2 .K Kc K cα = + −0 0  (7.9)
при с0 → 0 или при К → ∞ степень диссоциации α → 1, т. е. 
электролит становится полностью диссоциированным. при малых 
константах диссоциации и при достаточно больших концентрациях 
электролита, когда К2 << 4Kc0,
 K cα ≈ 0 . (7.10)
в теории электролитической диссоциации аррениуса силы взаи-
модействия между ионами не принимаются во внимание и растворы 
электролитов ведут себя подобно идеальным газовым системам.
теория электролитической диссоциации позволила классифици-
ровать вещества, хотя и условно, на сильные и слабые электролиты, 
она дала возможность определить понятия кислоты и основания, 
а также объяснить невыполнение законов, описывающих колли-
гативные свойства идеальных растворов (осмотическое давление, 
упругость пара над раствором, изменение температуры замерзания 
и кипения и т. д.), даже при существенном разбавлении растворов 
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электролитов. по теории аррениуса изотонический коэффициент, 
введенный эмпирически вант-гоффом как поправочный множитель 
i при расчете осмотического давления (π = icRT), появляется как 
естественный результат электролитической диссоциации, увеличи-
вающей общее число частиц в растворе (природа частиц неважна, 
а только их концентрация):
 i = 1 + α(ν– 1). (7.11)
теория электролитической диссоциации аррениуса в ее класси-
ческом виде применима только к разбавленным растворам слабых 
электролитов и совершенно неприложима количественно к раство-
рам сильных электролитов любых концентраций. существенным 
недостатком теории аррениуса является то, что она не раскрывает 
причин, вызывающих диссоциацию электролитов в растворах. по-
следующее развитие теории электролитов основывается на учете 
взаимодействий типа электролит — растворитель, так называемых 
ион-дипольных взаимодействий и ион-ионных взаимодействий.
7.2.	явления	сольватации
Энергия сольватации ионов i-сорта представляет собой выигрыш 
энергии, который получается при перенесении 1 моль данных ионов 
из вакуума в данный растворитель. аналогичным образом можно 
ввести понятие теплоты сольватации.
полагая, что энергетический выигрыш при сольватация и явля-
ется причиной диссоциации, можно составить следующий термо-
динамический цикл:
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здесь ΔHраств — тепловой эффект растворения NaCl при обра-
зовании бесконечно разбавленного раствора. из представленного 
цикла можно записать:
 ΔHs(NaCl) = ΔHs(Na+) + ΔHs(Cl–) = 
 = ΔHраств – ΔHкр. реш. = 4 – 772 = –768 кдж/моль.
теоретический расчет энергии сольватации отдельных ионов 
возможен с использованием теории борна, которая приводит к сле-
дующему выражению:
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, (7.12)
где zie0 — заряд иона; D — диэлектрическая постоянная растворите-
ля; ε0 — диэлектрическая проницаемость вакуума; ri — радиус иона.
теплота сольватации может быть вычислена с использованием 
уравнения борна — бьеррума:
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 (7.13)
таким образом, по теории борна энергия и теплота сольватации 
иона определяются его зарядом и размерами, а также диэлектриче-
ской постоянной растворителя.
Энтропия сольватации ΔSS может быть рассчитана из разности 
теплоты и энергии сольватации: 
 TΔSS = ΔHS – ΔGS. (7.14)
обсуждая строение сольватных оболочек, можно выделить 
первичный и вторичный сольватные слои. в первый включены мо-
лекулы растворителя, прочно связанные с ионом и перемещающиеся 
вместе с ним. во второй — все молекулы растворителя, состояние 
которых отличается от их состояния в чистом растворителе. среднее 
число молекул растворителя, прочно связанных с одним ионом, на-
зывается числом сольватации (или гидратации для водных раство-
ров), nh. различные методы определения чисел гидратации приводят 
к значениям, заметно отличающимся друг от друга.
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7.3.	ион-ионные	взаимодействия.	метод	
активностей
всю совокупность взаимодействий, возникающих в раство-
рах электролитов, можно формально описать, используя вместо 
концентраций активности ионов. при этом, как и в растворах 
неэлектролитов, предполагается, что все термодинамические соот-
ношения, записанные в форме уравнений для идеальных растворов, 
но содержащие не концентрации, а активности, строго согласуются 
с результатами экспериментальных измерений. активность, таким 
образом, представляет собой некую эффективную или «исправлен-
ную» концентрацию, учитывающую все формы взаимодействий 
в системе. поэтому активность можно представить как произведе-
ние концентрации на некоторый переменный фактор, называемый 
коэффициентом активности и включающий поправку на силы 
взаимодействия. поскольку существуют различные способы вы-
ражения концентрации, то им соответствуют различные шкалы 
активностей и коэффициентов активности:
 ac = fc,     am = γ m,     aN = f (N)N, (7.15)
где c, m, N — молярная концентрация, моляльная концентрация 
и мольная доля; f, γ и f(N) — молярный, моляльный и рациональный 
коэффициенты активности соответственно.
активность электролита связана с активностями отдельных 
ионов следующим соотношением:
 .Sa a a+ −ν ν+ −=  (7.16)
поскольку невозможно определить отдельно активности катио-
нов и анионов, вводят понятие средней ионной активности:
 ,Sa a a a+ −ν ννν± + −= =  (7.17)
где
 ν = ν+ + ν–. (7.18)
исходя из общих соотношений для активности (7.15) и используя 
в качестве концентрации, например, моляльность m, активности 
катионов и анионов можно записать следующим образом:
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 a+(m) = γ+m+ = γ+ν+m,
 a–(m) = γ–m– = γ–ν–m. (7.19)
используя выражения для активности соли (7.16) и средней 
активности (7.17), можно получить следующее соотношение:
      ( ) ( ) ( )
1 1 1
( ) .a m m m mν ν ν+ + − − − + − + −ν ν ν ν ν ν ν ν ν ν± + − − + − + −= γ ν γ ν = ν ν γ γ++  (7.20)
аналогично понятию средней ионной активности вводят по-
нятие среднего ионного коэффициента активности:
 ( )
1
.ν+ −ν ν± + −γ = γ γ  (7.21)
подставляя уравнение (7.21) в (7.20), получаем
 ( )
1
( )a m m L mν+ −ν ν± + − ± ±= ν ν γ = γ  (7.22)
или
 ( ) ,Sa m L mν ν ν±= γ  (7.23)
здесь ( )
1
L ν+ −ν ν+ −= ν ν  — коэффициент, зависящий от типа электролита.
теория сильных электролитов дебая — хюккеля позволяет рас-
считать средний ионный коэффициент активности:
 lg
1
A z z I
f
Ba I
+ −
± = − +
, (7.24)
где a — это минимальное расстояние, на которое могут сблизиться 
взаимодействующие ионы. коэффициенты А и В можно вычислить, 
подставив соответствующие константы:
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NeB
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см моль л K  (7.26)
а величина I называется ионной силой раствора:
 2
1
2 i ii
I c z= ∑ . (7.27) 
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полученное решение (7.24) может быть несколько упрощено для 
достаточно разбавленных растворов, которым соответствуют очень 
малые значения ионной силы. если 1Ba I << , то
 lg f A z z I± + −= − . (7.28)
также к нему можно прийти, если пренебречь собственными 
размерами ионов, представляя их материальными точками, из чего 
следует, что они могут сближаться между собой на бесконечно малое 
расстояние, т. е. a = 0.
теоретические	вопросы	к	коллоквиуму	 
«равновесия	в	растворах	электролитов»
1. равновесия в растворах электролитов. степень диссоциации, кон-
станта диссоциации, их взаимосвязь. коллигативные свойства примени-
тельно к растворам электролитов. изотонический коэффициент и его связь 
со степенью диссоциации. недостатки классической теории диссоциации 
аррениуса.
2. ион-дипольные взаимодействия в растворах электролитов. Меха-
низм образования растворов электролитов, ионофоры и ионогены.
3. Энергия кристаллической решетки ионного кристалла. Модельный 
метод борна. термодинамический цикл борна — габера. явление сольва-
тации ионов. Энергия и теплота сольватации, их оценка из эксперимен-
тальных данных и модельных представлений (метод непрерывной среды, 
уравнение борна — бьеррума). Энтропия сольватации, числа сольватации. 
Методы их оценки.
4. активность и коэффициент активности компонентов растворов. 
выбор стандартного состояния. термодинамическое описание равновесий 
в растворах электролитов. Cредняя ионная активность и средний ионный 
коэффициент активности.
5. Экспериментальные методы определения коэффициента активно-
сти: по упругости пара растворенного вещества; по упругости пара рас-
творителя; крио- и эбулиоскопия; осмотическое давление; растворимость 
труднорастворимой соли; потенциометрия. ионная сила раствора.
6. Модельные представления теории сильных электролитов. ион-ион-
ные взаимодействия, теория дебая — хюккеля. ионная атмосфера.
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7. исходные посылки и допущения при выводе уравнений теории. 
основные этапы вывода уравнения для среднего ионного коэффициента 
активности.
8. радиус ионной атмосферы и его зависимость от различных параметров.
9. применение теории дебая — хюккеля к растворам слабых электро-
литов и труднорастворимым веществам.
вопросы	для	самоподготовки	к	коллоквиуму	 
и	задачи	для	практических	занятий
1. рассчитайте рн 0,1 М раствора аммиака в воде. необходимые для 
расчета данные возьмите в справочнике.
2. рассчитайте рн 0,05 М раствора уксусной кислоты в воде. необхо-
димые для расчета данные возьмите в справочнике.
3. рассчитайте рн 1 · 10–8 М раствора HCl в воде. необходимые для 
расчета данные возьмите в справочнике.
4. расположите соли NaCl, Na2CO3, AlCl3 в порядке возрастания зна-
чений рн в их водных растворах с одинаковой мольной концентрацией. 
объясните причины различий.
5. рассчитайте произведение растворимости малорастворимой соли 
AgBr в воде на основании следующей информации: ΔGf0(AgBr, тв) = 
= – 95,94 кдж/моль, ΔGfo(Ag+, aq) = 77,11 кдж/моль, ΔGf0(Br-, aq) = 
= –102,8 кдж/моль.
6. запишите уравнение для вычисления ионной силы раствора 
электролита. вычислите ионную силу раствора, содержащего: Mg(NO3)2 
с концентрацией 0,2 моль/л; K2SO4 с концентрацией 0,5 моль/л; FeBr3 
с концентрацией 0,3 моль/л.
7. запишите уравнение, связывающее среднюю ионную активность а± 
электролита CuBr2 с активностью этого электролита а.
8. две одноосновные органические кислоты при некоторой концен-
трации имеют разные степени диссоциации: первая — 0,2, а вторая — 0,5. 
константа диссоциации какой кислоты больше и во сколько раз?
9. будет ли изменяться растворимость труднорастворимой соли при 
внесении в раствор растворимой соли, содержащей одноименный катион 
или анион? если да, то как и почему?
10. будет ли изменяться растворимость труднорастворимой соли при 
внесении в раствор растворимой соли, не содержащей в своем составе 
ионов, составляющих труднорастворимую соль? если да, то как и почему?
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11. как изменится радиус ионной атмосферы при переходе от водного 
(диэлектрическая постоянная 81) раствора сильного электролита к спир-
товому (диэлектрическая постоянная 24) той же концентрации при той 
же температуре?
12. как зависит средний ионный коэффициент активности от концен-
трации сильного электролита (в широком диапазоне концентраций)?
13. упругость пара над раствором нитрата кальция (концентрация 
0,4 моль/кг) при 100 °с равна 747 мм рт. ст. вычислите кажущуюся степень 
диссоциации нитрата кальция.
14. упругость пара воды при 80 °с равна 355,1 мм рт. ст. определите 
упругость пара над 3,73 % раствором хлорида калия, если кажущаяся 
степень диссоциации KCl равна 78,7 %.
15. температура кипения раствора, содержащего 3,4 г BaCl2 в 100 г 
воды, равна 100,208 °с. вычислите кажущуюся степень диссоциации 
хлористого бария, если Kэб = 0,52 K · кг/моль.
16. температура замерзания раствора гидроксида бария, содержащего 
1 моль Ba(OH)2 в 64 л, равна –0,0833 °с. определите концентрацию ги-
дроксогрупп в растворе.
17. рассчитайте pH растворов азотной кислоты с концентрациями 
соответственно 10–2 М и 10–7 М.
18. константа диссоциации уксусной кислоты при 25 °с равна 
1,8 · 10–5. чему равна концентрация ионов водорода и pH раствора, если 
к 1 л 1 н раствора уксусной кислоты добавить 8,2 г ацетата натрия? счи-
тать раствор идеальным, принять, что объем раствора при внесении соли 
практически не изменяется.
18. константа диссоциации уксусной кислоты при 25 °с равна 1,8 ·10–5. 
чему равна концентрация ионов водорода и pH раствора, если к 1 литру 1 н 
раствора уксусной кислоты добавить 8,2 г ацетата натрия? считать раствор 
идеальным, принять, что объем раствора при внесении соли практически 
не изменяется.
19. константа диссоциации бензойной кислоты (C6H5COOH) равна 
6,3 · 10–5, а уксусной кислоты (CH3COOH) – 1,76 · 10
–5. определить от-
ношение концентраций катионов водорода в эквимолярных растворах 
бензойной и уксусной кислот.
20. сколько воды нужно прибавить к 200 мл 0,1 М раствора гидроксида 
аммония, чтобы процент диссоциированных молекул удвоился.
21. рассчитайте произведение растворимости бромида серебра в воде 
на основании следующих данных:
ΔGf°(AgBrтв) = –95,94 кдж/моль, 
ΔGf°(Ag+aq) = 77,41 кдж/моль,
ΔGf°(Br–aq) =  –102,8 кдж/моль.
22. буферный раствор приготовлен сливанием 1 л 10–2 М раствора 
муравьиной кислоты (Ka = 1,8 · 10–4) и 0,5 л 10–2 М раствора гидроксида 
натрия. рассчитать pH буферного раствора.
23. вычислите m±, a±, a, a– и a+ в 0,2 моль/кг растворе сульфата алю-
миния, γ±= 0,023.
24. рассчитайте среднюю ионную активность ионов в 0,01 моль/кг 
растворе хлорида калия и в этом же растворе в присутствии 0,02 моль/кг 
раствора хлорида кальция.
25. вычислите pH 0,008 н раствора соляной кислоты с учетом и без 
учета коэффициента активности.
26. выведите выражение для активности через средний ионный 
коэффициент активности и моляльность для следующих электролитов: 
a) KNO3; б) Na2SO4; в) AlCl3.
27. чему равна ионная сила каждого из следующих растворов: a) 0,1 М 
NaCl; б) 0,1 М Na2C2O4; в) 0,1 М CuSO4; г) раствора, содержащего 0,1 М 
Na2HPO4 и 0,1 М NaH2PO4?
28. определите соотношение между концентрациями растворов CuCl2 
и KCl, имеющих одну и ту же ионную силу.
29. вычислите pH раствора соляной кислоты, в 600 мл которого со-
держится 0,246 г HCl. при расчете учесть влияние ионной силы раствора.
30. произведение растворимости сульфата стронция при 25 °с равно 
2,8 · 10–7. вычислите растворимость сульфата стронция в чистой воде 
и в 0,002 М растворе хлорида магния.
31. растворимость Ba(IO3)2 в чистой воде при 25 °с равна 8 · 10
–4 моль/л. 
определите растворимость этой соли: а) в 0,1 М растворе KNO3; б) в 0,03 М 
растворе Ba(NO3)2.
32. вычислите константу гидролиза, pH и активность ионов OH– и H+ 
в 0,1 М растворе карбоната натрия при 298 K. константа диссоциации 
угольной кислоты по второй ступени — 5,61 · 10–11, константа автопрото-
лиза воды — 1,27 · 10–14.
33. вычислите химический потенциал (относительно стандартного) 
для 0,1 М раствора серной кислоты, используя предельный закон де-
бая — хюккеля.
34. константа диссоциации α-хлорпикриновой кислоты при 25 °с 
равна 1,47 · 10–3. вычислите степень диссоциации кислоты при 25 °с 
в 0,01 М водном растворе, считая раствор идеальным и неидеальным с ис-
пользованием первого приближения теории дебая — хюккеля.
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8.	явления	Переноса
8.1.	общие	положения	термодинамики	 
переноса	массы	и	энергии	в	сплошных	средах
в термодинамике необратимых процессов рассматриваются 
неравновесные явления переноса массы и энергии, протекающие 
с конечной скоростью. представление о потоке и теория теплопро-
водности были предложены Ж. б. Ж. Фурье. г. с. ом, используя 
представления Фурье, получил выражение известного закона про-
хождения электрического тока. применив методы Фурье и пуассона 
к частным задачам диффузии, а. Фик создал теорию процесса диф-
фузии. Математическое представление соответствующих законов 
имеет вид:
 закон теплопроводности W = –λgrad T, (8.1)
 диффузии Ii = –Di grad ci, (8.2)
 электропроводности j = –æ grad φ. (8.3)
современная неравновесная термодинамика ведет свое начало 
с работ л. онзагера, в основе теории которого лежат два принципа: 
принцип линейности и принцип взаимности кинетических коэффи-
циентов.
Принцип	линейности. вблизи состояния термодинамическо-
го равновесия скорость необратимого процесса пропорциональна 
действующей силе (Fi). иными словами, скорость процесса про-
порциональна градиенту величины, вызывающей данный процесс. 
по сути, это обобщенное представление описанных выше законов 
Фурье, ома и Фика. хотя в случае диффузии соответствующей 
термодинамической силой, вызывающей этот процесс, с термоди-
намической точки зрения правильнее считать градиент химического 
потенциала, а не градиент концентрации.
количественно скорость процесса переноса определяется зна-
чением плотности потока (J). под плотностью потока понимают 
количество вещества, заряда или энергии, прошедшее за едини-
цу времени через сечение единичной площади, расположенное 
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перпендикулярно направлению потока. отсюда аналитическая 
форма записи этого принципа следующая:
 Ji = L × Fi .  (8.4)
коэффициент пропорциональности L носит название кинетиче-
ского коэффициента. для процессов теплопроводности, диффузии 
и электропереноса кинетические коэффициенты связаны соот-
ветственно с коэффициентом теплопроводности (уравнение (8.1)), 
коэффициентом диффузии (уравнение (8.2)) и удельной прово-
димостью (уравнение (8.3)). движущей силой процесса переноса 
является в общем случае градиент обобщенного термодинамиче-
ского потенциала (Fi = –grad ψ). в упомянутых выше примерах это 
соответственно градиенты температуры (Fi = –grad T), химического 
потенциала (Fi = –grad μi) и электрического потенциала (Fi = –grad φ). 
знак «минус» появляется вследствие того, что поток и движущая 
сила являются векторными величинами, а, как правило, соответству-
ющие градиенты, играющие роль этих движущих сил, направлены 
в противоположную потоку сторону. 
Принцип	взаимности	кинетических	коэффициентов. тео-
рия онзагера приобретает исключительно большое значение при 
описании сложных процессов, получающихся путем наложения 
друг на друга более простых. так, например, наложение постоян-
ного электрического поля на раствор электролита приведет к воз-
никновению не только переноса заряда, но и переноса массы. при 
наложении температурного поля на систему наряду с переносом 
тепла могут одновременно осуществляться и процессы диффузии 
и электропереноса (эффекты соре и зеебека соответственно). то есть 
поток одной природы может быть вызван воздействием на систему 
сил различной природы. следовательно, в общем виде процессы 
переноса, могущие протекать в системе, должны представляться 
следующей системой уравнений:
 J1 = L11 × F1 + L12 × F2 + L13 × F3 + … + L1i × Fi,
 J2 = L21 × F1 + L22 × F2 + L23 × F3 + … + L2i × Fi,
 J3 = L31 × F1 + L32 × F2 + L33 × F3 + … + L3i × Fi,
 Ji = Li1 × F1 + Li2 × F2 + Li3 × F3 + … + Lii × Fi. (8.5)
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 здесь диагональные кинетические коэффициенты L11, L22, L33, … Lii 
соответствуют «чистым» процессам, тогда как остальные отвечают 
процессам взаимного влияния. суть принципа взаимности можно 
сформулировать следующим образом: если i-й поток (Ji) вызывается 
j-й силой, то и j-й поток (Jj) в равной мере вызывается i-й силой. 
аналитически это можно представить в виде равенства перекрест-
ных кинетических коэффициентов:
 Lij = Lji. (8.6)
8.2.	диффузия
Диффузией называется направленный перенос вещества в непод-
вижной среде (например, в среде растворителя, в кристаллической 
решетке) под влиянием градиента концентрации (химического 
потенциала). скорость диффузии количественно оценивается ве-
личиной потока, т. е. количеством вещества, проходящим через 
поперечное сечение в единицу времени, или плотностью потока, 
т. е. количеством вещества, проходящим через поперечное сечение 
единичной площади в единицу времени: 1 dm
S d
⋅
τ
. количественные 
закономерности диффузии описываются двумя уравнениями Фика.
согласно первому  закону Фика, скорость диффузии, количе-
ственно выражаемая потоком массы, пропорциональна градиенту 
концентрации idc
dx
 
 
 
 и площади поперечного сечения S (если ко-
личественной характеристикой выступает поток). если в качестве 
количественной характеристики выступает плотность потока, то 
в этом случае скорость диффузии пропорциональна градиенту 
концентрации:
 
1 ,i ii i
dm dcJ D
S d dx
 = ⋅ = −  τ  
дифф  (8.7)
где Di — коэффициент пропорциональности, называемый коэф-
фициентом диффузии частиц i-го сорта. по физическому смыслу 
коэффициент диффузии представляет собой плотность потока при 
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единичном градиенте концентрации, размерность коэффициента 
диффузии — м2/с. знак минус соответствует тому, что диффузия 
вещества направлена в сторону меньшей концентрации.
Второй закон Фика устанавливает зависимость концентрации 
в данной точке диффузионной среды от времени:
 
2
2
x
dc cD
d x τ
∂   =   τ ∂   
. (8.8)
аналитическое выражение второго закона Фика показывает, что 
скорость изменения концентрации прямо пропорциональна про-
странственному изменению градиента концентрации.
сравнение первого закона Фика (8.7) и уравнения для потока 
массы, описывающего только диффузию, позволяет сопоставить 
кинетический коэффициент L с коэффициентом диффузии Di. для 
этого уравнение связи химического потенциала с активностью 
(концентрацией)
      0 0 0ln ln( ) ln lni i i i i i i i iRT a RT c RT c RTµ = µ + = µ + γ = µ + + γ   (8.9)
продифференцируем по х:
 
ln ln
ln ln ln1 1 .
ln ln
i i i
i i i i
i i i
cRT
x x x
c RT cRT
c x c c x
∂µ ∂ ∂ γ = + = ∂ ∂ ∂ 
   ∂ γ ∂ ∂ γ ∂
= + = +   ∂ ∂ ∂ ∂   
          
 (8.10)
подставляя выражение градиента химического потенциала (8.10) 
в уравнение (8.4), записанного для потока диффузии при условии от-
сутствия других движущих сил, вызывающих поток массы, получим
 
ln1
ln
дифф i i i
i
i i
RT cJ L L
x c c x
 ∂µ ∂ γ ∂
= − = − + ∂ ∂ ∂ 
. (8.11)
сравнивая уравнения (8.11) и (8.7), можно записать, что
 
ln1
ln
i
i
i i
RTD L
c c
 ∂ γ
= + ∂ 
. (8.12)
для идеальных систем, когда коэффициент активности γi = 1, 
уравнение (8.12) упрощается:
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 i
i
RTD L
c
=0    или   i i
D cL
RT
=
0
. (8.13)
выражение для потока диффузии тогда можно представить 
в виде
 
1
ln1
ln
дифф i i i
i
i
D cJ
RT c x
−
 ∂ γ ∂µ
= − + ∂ ∂ 
 (8.14)
или для идеальной системы (предельно разбавленный раствор 
ci → 0, γi → 1, D → D10):
 i iäèô ôi
D cJ
RT x
∂µ
= −
∂
0
. (8.15)
отсюда видно, что плотность потока диффузии пропорциональ-
на концентрации i-тых частиц.
8.3.	миграция
Миграцией называют перенос вещества (массы) под действием 
электрического поля, т. е. движущей силой переноса в данном случае 
является градиент электрического потенциала 
d
dx
ϕ
ϕ =grad . плот-
ность потока можно представить как произведение концентрации 
движущихся частиц на скорость их перемещения вдоль направления 
движущей силы:
 J мигр = ci × υ. (8.16)
очевидно, что скорость движения заряженной частицы про-
порциональна приложенному электрическому полю: 
 iu x
∂ϕ
=
∂
υ , (8.17)
здесь ui — скорость движения заряженной частицы в поле единичного 
градиента заряда (
x
∂ϕ
∂
= 1 в/м), называемая абсолютной скоростью. 
подставляя уравнение для скорости движения частицы (8.17) в вы-
ражение для потока миграции (8.16) и учитывая, что направление 
движения катионов (zi > 0) совпадает с направлением поля, а на-
правление движения анионов (zi < 0) противоположно ему, получаем
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 мигр ii i i
i
zJ u c
z x
∂ϕ
= −
∂
. (8.18)
в уравнении (8.18) отношение i
i
z
z
 регулирует лишь различие 
в знаках для противоположного переноса катионов и анионов.
8.4.	Электрохимический	потенциал
в общем случае ионы движутся как под действием градиента 
химического потенциала, так и под действием градиента электриче-
ского потенциала. поэтому общий поток ионов представляет собой 
сумму потоков диффузии и миграции:
 дифф мигр i i ii i i i i
i
D c zJ J J u c
RT x z x
∂µ ∂ϕ
= + = − −
∂ ∂
. (8.19)
полный дифференциал функции гиббса для системы, в которой 
наряду с химической работой может осуществляться и электри-
ческая работа (направленное перемещение заряженных частиц), 
запишется следующим образом:
 .i i i
i i
dG SdT Vdp dn dq= − + + µ + ϕ∑ ∑  (8.20)
в условиях Т, p = const, представляя заряд, переносимый части-
цами i-го сорта в виде qi = zieNAni = ziFni (где F = eNA — это константа, 
называемая числом Фарадея), уравнение (8.20) упрощается:
 ( ) .i i i i i i i
i i i
dG dn z F dn z F dn= µ + ϕ = µ + ϕ∑ ∑ ∑  (8.21)
выражение в скобках отражает обобщенное действие хими-
ческих и электрических сил и называется электрохимическим по-
тенциалом:
 i i iz Fµ = µ + ϕ . (8.22)
движущей силой процесса, вызванного одновременным дей-
ствием градиентов химического и электрического потенциалов, 
является градиент электрохимического потенциала:
 i i iz Fµ = µ + ϕgrad grad grad . (8.23)
118
из общего условия термодинамического равновесия (dGp,T = 0) 
следует:
 0.i i iz Fµ = µ + ϕ =grad grad grad  (8.24)
таким образом, по условию электрохимического равновесия 
не изменяющееся во времени распределение данного сорта ио-
нов в системе не обязательно соответствует условиям grad μI = 0 
и grad φ = 0, а может быть результатом взаимной компенсации 
градиентов химического и электрического потенциалов. при этом 
отсутствие суммарного потока массы
 Ji = Jiдифф + Jiмигр = 0. (8.25)
соответствует отсутствию суммарной движущей силы, т. е. гра-
диента электрохимического потенциала (grad iµ ). Это позволяет 
установить связь между коэффициентом диффузии Di и абсолютной 
скоростью движения ионов ui (уравнение Нернста — Эйнштейна):
 .i i
i
D u
RT z F
=
0 0
 (8.26)
8.5.	Электропроводность	растворов	электролитов
как и для обычных металлических проводников, сопротивление 
растворов зависит от геометрических размеров проводника:
 ,lR
S
= ρ  (8.27)
где ρ — удельное сопротивление; l — длина проводника (расстояние 
между электродами); S — площадь поперечного сечения провод-
ника (для растворов — площадь электродов). величина, обратная 
удельному сопротивлению:
 æ = 
1 ,
ρ
 (8.28)
называется удельной электропроводностью. размерность удельной 
электропроводности [æ] = ом–1м–1 = см/м. удельной электро-
проводностью называется электропроводность объема раствора, 
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заключенного между двумя параллельными электродами, имею-
щими площадь 1 м2 и расположенными на расстоянии 1 м друг 
от друга.
зависимости удельной электропроводности от концентрации 
водных растворов некоторых электролитов представлены на рис. 8.1.
при c → 0 величина æ стремится к удельной электропроводности 
чистой воды, которая обусловлена присутствием ионов н3о
+ и он–, 
возникающих при ее частичной диссоциации. с ростом концен-
трации электролита удельная электропроводность æ сначала уве-
личивается, что объясняется увеличением числа ионов (носителей 
заряда) в растворе. однако чем больше ионов в растворе, тем сильнее 
проявляется ион-ионное взаимодействие, приводящее к замедлению 
увеличения удельной электропроводности от концентрации и даже 
к ее уменьшению (рис. 8.1).
рис. 8.1. характерный вид зависимости удельной электропроводности 
от концентрации электролитов
чтобы выделить эффекты ион-ионного взаимодействия, удель-
ную электропроводность æ делят на концентрацию. в случае 
если в качестве концентрации выбрана нормальность электролита 
N = ν+z+c = ν–|z–|c, полученную величину
у
де
ль
на
я 
эл
ек
тр
оп
ро
во
дн
ос
ть
концентрация
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 N z c z c+ + − −
λ = = =
ν ν  (8.29)
называют эквивалентной электропроводностью, а при использова-
нии молярной концентрации с получают молярную электропровод-
ность. 
Эквивалентная электропроводность представляет собой электро-
проводность раствора электролита, содержащего 1 г-экв раство-
ренного вещества и находящегося между двумя параллельными 
электродами, расположенными на расстоянии 1 м друг от друга. 
если бы потоки миграции не зависели от ион-ионного взаимодей-
ствия, то λ сохранялась бы постоянной при всех концентрациях. 
в реальных системах эквивалентная электропроводность зависит 
от концентрации (рис. 8.2).
рис. 8.2. характерный вид зависимости эквивалентной 
электропроводности от концентрации электролитов
при с → 0 величина λ стремится к своему предельному значению 
λ0, отвечающему отсутствию ион-ионных взаимодействий.
æ ææ
Э
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8.6.	Подвижность	ионов,	их	связь	с	эквивалентной	
электропроводностью.	Законы	кольрауша
плотностью электрического тока называется количество заряда, 
перенесенного через поперечное сечение единичной площади за 
1 секунду. если плотность потока миграции выразить через количе-
ство молей, а заряд одного моля частиц с зарядом ze равен zeNA, то 
связь между плотностью электрического тока и плотностью потока 
миграции имеет вид
 i = Jмигр · zeNA = JмигрzF. (8.30)
в растворе бинарного электролита ток переносится катионами 
и анионами. поэтому для плотности тока при условии grad μ = 0, 
используя уравнение (8.18), можно записать:
 i = z+FJ+ + z–FJ– = –z+ Fu+c+grad φ + z–Fu–c–grad φ. (8.31)
из условия электронейтральности следует
 z+c+ = –z–c– = αz+ν+c = –αz–ν–c. (8.32)
тогда выражение для плотности тока (8.31) можно преобразо-
вать:
 i = –αz+ν+cF(u+ + u–)grad φ. (8.33)
с другой стороны, плотность электрического тока можно вы-
разить из закона ома:
 
grad  grad  gradi z v c+ +
ϕ
= − = − ϕ = − λ ϕ
ρ
   . (8.34)
сравнивая уравнения (8.33) и (8.34), приходим к выводу, что
 λ = αF(u+ + u–) = α(λ+ + λ–), (8.35)
λ+ = Fu+ и λ– = Fu–называются подвижностями ионов. в растворах 
сильных электролитов, для которых α = 1,
 λ = λ+ + λ–. (8.36)
при бесконечном разведении (с → 0), когда α → 1, уравнение 
(8.35) независимо от типа электролита трансформируется к виду
æ
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 0 0 0+ −λ = λ + λ , (8.37)
где 0 0и + −λ λ  — предельные подвижности ионов.
уравнения (8.36) и (8.37) отражают закон Кольрауша, физиче-
ская сущность которого состоит в том, что в растворе электролита 
катионы и анионы переносят электрический ток независимо друг 
от друга.
разделив уравнение (8.35) на уравнение (8.37) и несколько пре-
образовав результат, получим
 ,0 00 0   
u u f
u u
+ −
λ
+ −
+
λ = α λ = α λ
+
 (8.38)
где 
0 0
  
u uf
u u
+ −
λ
+ −
+
=
+
 — коэффициент электропроводности.
для слабых электролитов, для которых можно пренебречь ион-
ионным взаимодействием, 0i iu u=  и, следовательно, fλ ≈ 1. при таком 
допущении уравнение (8.38) упрощается:
 λ = αλ0. (8.39)
в сильных электролитах α = 1, но в результате ион-ионных 
взаимодействий u ui i< 0  и, следовательно, fλ < 1.
для слабого 1–1-зарядного электролита при условии α<<1 кон-
станта диссоциации может быть представлена как
 Kα = α2c. (8.40)
выразив α из уравнения (8.40), подставим ее в (8.39) и проло-
гарифмируем:
 lgλ = const – ½ lgc. (8.41)
для разбавленных растворов сильных 1–1-зарядных электро-
литов кольраушем было получено эмпирическое соотношение
 .0 const cλ = λ −  (8.42)
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8.7.	Законы	электролиза	фарадея
Электрический ток — это направленное движение заряженных 
частиц. в металлах такими частицами (носителями заряда) вы-
ступают электроны, а в растворах электролитов — ионы (катионы 
и анионы). если через цепь, состоящую из металлических электро-
дов и раствора электролита, пропускать постоянный электрический 
ток, то на границе раздела фаз неизбежно должны осуществляться 
электрохимические реакции, т. е. окислительно-восстановительные 
процессы с участием электронов, сопровождающиеся превращением 
вещества. Эти реакции, протекающие на электродах в результате 
прохождения электрического тока, называются электролизом. 
например, при электролизе раствора хлорида меди CuCl2 на отри-
цательном электроде будут восстанавливаться катионы меди, т. е. 
к ним присоединяются электроны:
 Cu2+ + 2e → Cu. (8.43)
одновременно на аноде будет происходить окисление хлорид-
ионов, т. е. отдача ими электронов:
 2Cl– → Cl2 + 2e. (8.44)
Электрод, на котором протекает процесс восстановления, на-
зывают катодом, а электрод, на котором протекает процесс окис-
ления, — анодом. не всегда ионы, участвующие в переносе заряда 
в растворах, являются участниками электрохимических реакций, 
протекающих на электродах. так, например, при пропускании по-
стоянного электрического тока через раствор сульфата калия K2SO4 
носителями заряда будут ионы K+ и SO4
2–, в то время как в процессах 
передачи заряда на электродах будут участвовать молекулы воды:
 4H2O + 4e → 2H2 + 4OH–, (8.45)
 2H2O → O2 + 4H
+ + 4e. (8.46)
соотношения между количеством электричества, прошедшем 
через систему в процессе электролиза, и количеством веществ, 
претерпевших превращения в ходе реакций, описываются законами 
Фарадея.
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1-й  закон. Масса m вещества, претерпевшего превращение 
на электроде при прохождении через него постоянного тока, про-
порциональна количеству пропущенного электричества, т. е. силе 
тока и времени:
 m = kэхQ = kэхIτ . (8.47)
константу пропорциональности kэх называют электрохимиче-
ским эквивалентом. по физическому смыслу электрохимический 
эквивалент — это масса претерпевшего превращение на электроде 
вещества при пропускании 1 кл электричества.
2-й  закон. при прохождении через различные электролиты 
одного и того же количества электричества массы различных ве-
ществ, участвующих в электродных реакциях, пропорциональны 
их эквивалентным массам (МЭ). аналитически этот закон можно 
представить следующим образом:
 при Q = const     
1 2
1 2 ...
Э Э Эi
im m m
M M M
= = = . (8.48)
количество электричества, необходимое для того, чтобы масса 
претерпевшего превращения вещества стала равной эквивалентной 
массе, называется константой Фарадея и представляет собой сум-
марный заряд одного моля электронов:
 QЭ = NА e = F = 96487 кл. (8.49)
в случае Q = F первый закон Фарадея принимает вид
  МЭ = kэхF.  (8.50)
разделив уравнение (8.47) на (8.50), можно получить объеди-
ненное выражение 1-го и 2-го законов Фарадея:
 .Э
Qm M
F
=  (8.51)
законы Фарадея являются общими и точными (или, как иногда 
говорят, абсолютными) законами электрохимии. однако на практике 
при проведении электрохимических процессов часто наблюдают 
отклонения от этих законов. Эти отклонения кажущиеся — они воз-
никают за счет одновременного протекания неучтенных побочных 
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процессов или химических реакций, в которые вступает продукт, 
или за счет его неконтролируемых потерь. Эффективность электро-
химического процесса оценивается величиной, называемой выходом 
по току:
 .пр
теор
m
m
ω =  (8.52)
также выход по току можно связать с теоретически и практи-
чески требуемыми значениями количества электричества для полу-
чения определенного количества продукта mi:
 .теор теор теор
пр пр пр
Q I
Q I
τ
ω = = =
τ
 (8.53)
8.8.	числа	переноса	и	методы	их	определения
поскольку в растворах электролитов существует как минимум 
два типа носителей заряда (катионы и анионы) и их подвижности 
неодинаковы, то очевидно, что количество электричества, перено-
симое ионами каждого сорта, неодинаково. количественной оцен-
кой этого является величина, которая называется числом переноса 
данного сорта ионов и представляет собой долю электричества, 
переносимую данным сортом ионов:
 
Qt
Q Q
+
+
+ −
=
+
     и     
Qt
Q Q
−
−
+ −
=
+
. (8.54)
из уравнений (8.54) очевидно, что сумма чисел переноса всегда 
равна единице:
 t+ + t– = 1. (8.55)
для растворов сильных электролитов числа переноса можно 
выразить через подвижности ионов:
 
ut
u u
+ +
+
+ − + −
λ
= =
+ λ + λ
   и   
ut
u u
− −
−
+ − + −
λ
= =
+ λ + λ
. (8.56)
метод	Гитторфа. при пропускании электрического тока через 
электрохимическую систему происходит изменение содержания 
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электролита в растворе около электродов. Это связано с 1) движе-
нием ионов в электрическом поле и 2) участием их в электродных 
процессах. связь между числами переноса и изменением содержа-
ния электролита вблизи каждого из электродов можно установить 
путем составления материального баланса процесса электролиза. 
дальнейшее объяснение удобнее провести на конкретном примере. 
рассмотрим электролиз раствора CdCl2. на рис. 8.3 приведена схе-
ма ячейки гитторфа. Электродами служат пластины из инертного 
металла (платины). пространство между электродами разделено 
двумя пористыми диафрагмами на три отделения: катодное, среднее 
и анодное. 
рис. 8.3. схема ячейки гитторфа:
1, 2 — полупроницаемые перегородки, отделяющие  
катодное и анодное пространства
при пропускании через раствор постоянного тока на электродах 
пойдут следующие процессы:
на катоде: Cd2+ + 2e → Cd0, (8.57)
на аноде: 2Cl– – 2e → Cl20. (8.58)
если через раствор пройдет Q кулонов электричества, согласно 
закону Фарадея на катоде претерпит превращение 
Q
F
 г-экв ионов 
кадмия, а на аноде — 
Q
F
 г-экв хлорид-ионов.
1 2
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через диафрагмы 1 и 2, как и через любое сечение цепи, 
перенесено Q кулонов электричества, в растворе оно переносится 
катионами (Q+) и анионами (Q–). поэтому количество катионов 
и анионов (в г-экв), прошедших через диафрагмы, соответственно 
равно 
Q
F
+  и 
Q
F
− .
в катодном отделении содержание ионов кадмия Cd2+ умень-
шается за счет электродного процесса (8.57) и увеличивается за счет 
движения ионов в электрическом поле (см. рис. 8.3). в то же время 
содержание хлорид-ионов уменьшается за счет движения их в элек-
трическом поле в противоположном ионам кадмия направлении:
   ( ) (1 )2+Cd гэкв  
Q Q Q Qt Q Qn t t
F F F F F F
+ +
+ −∆ = − + = − + = − − = − , (8.59)
 ( )Cl гэкв
Q Qn t
F F−
−
−∆ = − = − . (8.60)
в анодном отделении, напротив, содержание ионов хлора умень-
шается за счет электродного процесса (8.58) и увеличивается за счет 
переноса, а содержание ионов кадмия уменьшается за счет переноса:
 ( )2+Cd гэкв
Q Qn t
F F
+
+∆ = − = − , (8.61)
    ( ) (1 )Cl гэкв
Q Q Q Qt Q Qn t t
F F F F F F−
− −
− +∆ = − + = − + = − − = − . (8.62)
в итоге содержание хлорида кадмия уменьшается на 
Q t
F −
 г-экв 
в катодном пространстве и на 
Q t
F +
 г-экв в анодном пространстве. 
таким образом, определив изменение содержания одного из ионов 
или всей соли в ходе электролиза, можно рассчитать числа переноса:
      
( )( ) ( )
,2+ 2CdClCd Cl
кат. пр.кат. пр. кат. пр.
 
nn n
t Q Q Q
F F F
−
−
− − −
∆∆ ∆
= = =  (8.63)
 
( )( ) ( )2+ 2CdClCd Cl ан. пр.ан. пр. ан. пр. nn nt Q Q Q
F F F
−
+
− − −
∆∆ ∆
= = = . (8.64)
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на практике экспериментально определяют изменение концен-
трации в анодном или катодном пространствах и, зная их объем, 
производят расчет.
метод	движущейся	границы. сущность метода заключается 
в определении расстояния, на которое за известный промежуток 
времени переместится под действием приложенного внешнего поля 
граница между двумя растворами с одним общим ионом. 
рис. 8.4. схема ячейки для определения чисел переноса  
по методу движущейся границы
на рис. 8.4 приведена схема ячейки для определения чисел 
переноса ионов кадмия по методу движущейся границы в раство-
ре CdCl2. растворы хлорида кадмия CdCl2 и соляной кислоты HCl 
осторожно помещают в сосуд в виде узкой вертикальной трубки 
так, чтобы они не смешались, а образовали резкую границу раз-
дела ab. при включении тока катионы движутся по направлению 
вверх и, следовательно, граница раздела перемещается вверх. если 
HCl
hI
CdCl2
Cd
a
a' b'
b
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за некоторое время τ граница пройдет расстояние h, эквивалентное 
объему V = hS, где S — сечение трубки, то число перенесенных 
грамм-эквивалентов Cd2+ будет равно zCd2+νCd2+cCdCl2V, где cCdCl2 — 
молярная концентрация CdCl2. тогда заряд, перенесенный кати-
онами Cd2+ через сечение ab, будет равен zCd2+νCd2+cCdCl2VF. общее 
количество электричества, прошедшее через систему (Q), можно 
рассчитать как произведение силы тока на время Iτ, откуда число 
переноса ионов Cd2+ будет равно:
 
2 2
2
2
CdClCd Cd
Cd
z c VF
t
I
+ +
+
ν
=
τ
. (8.65)
подобное выражение можно составить и для ионов водорода. 
количество перенесенных грамм-эквивалентов Н+ через сечение 
a'b' будет равно zH+νH+cHClV, а переносимый заряд — zH+νH+cHClVF , и, 
следовательно, число переноса ионов водорода можно рассчитать 
следующим образом:
 HClH H
H
z c VF
t
I
+ +
+
ν
=
τ
. (8.66)
для большей четкости границы в предварительных опытах под-
бирают оптимальные концентрации растворов, обеспечивающих со-
блюдение так называемого регулирующего соотношения Кольрауша:
 
( )
( )
L L
F F
t z c
t z c
ν
=
ν
, (8.67)
где индексы L и F относятся соответственно к электролитам с мед-
ленными и быстрыми ионами, в рассматриваемом случае — к рас-
творам CdCl2 и HCl. соотношение кольрауша (8.67) легко полу-
чается из уравнений (8.65) и (8.66).
теоретические	вопросы	к	коллоквиуму	 
«явления	переноса»
1. системы, находящиеся вне состояния равновесия, и процессы, 
протекающие в них. понятие потока и плотности потока. движущие силы 
явлений переноса. принципы линейности и взаимности потоков онзагера, 
их иллюстрация.
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2. градиенты химического потенциала, электрического потенциала 
и температуры как движущие силы явлений переноса в простых и сложных 
процессах. Электрохимический потенциал.
3. перенос массы в поле градиента концентрации. стационарная и не-
стационарная диффузия. законы диффузии Фика. связь коэффициента 
диффузии в уравнении Фика с кинетическим коэффициентом в уравнении 
онзагера. 
4. перенос массы в поле электрического потенциала — миграция. 
абсолютная скорость движения ионов. уравнение нернста — Эйнштейна.
5. удельная и эквивалентная (молярная) электропроводность, их за-
висимость от концентрации. Экспериментальное изучение электропровод-
ности. выбор ячеек и методов измерения.
6. подвижность ионов. взаимосвязь эквивалентной электропровод-
ности с подвижностями ионов. Эмпирические законы кольрауша.
7. законы электролиза Фарадея. выход по току. кажущиеся отклонения 
от законов электролиза. кулонометрия.
8. числа переноса. зависимость чисел переноса от концентрации 
электролита.
9. Экспериментальное определение чисел переноса. Метод гитторфа 
и метод движущейся границы.
10. предельная подвижность ионов и ее зависимость от температуры, 
природы растворителя, заряда и радиуса ионов.
11. теория проводимости сильных электролитов по дебаю — хюк-
келю — онзагеру. зависимость электропроводности и подвижности от 
концентрации. Электрофоретическое и релаксационное торможение.
12. Эффекты вина и дебая — Фалькенгагена.
13. Механизм движения ионов гидроксония и гидроксила.
14. использование кондуктометрии для титрования, определения рас-
творимости труднорастворимых солей, константы и степени диссоциации.
15. твердые электролиты и их типы. природа носителей заряда и ме-
ханизм электропереноса в твердых электролитах. катионные и анионные 
проводники.
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вопросы	для	самоподготовки	к	коллоквиуму	 
и	задачи	для	практических	занятий
1. расположите водные растворы Li2SO4, Na2SO4, K2SO4, Rb2SO4 
в порядке возрастания электропроводности, считая растворы предельно 
разбавленными. составьте аналогичный ряд для расплавов этих солей.
2. как будут изменяться числа переноса анионов в ряду водных 
предельно разбавленных растворов Li2SO4, Na2SO4, K2SO4, Rb2SO4?
3. почему в растворах электролитов подвижность анионов, как прави-
ло, выше, чем подвижность катионов, а в расплавах наблюдается обратная 
картина?
4. какие из следующих факторов влияют на эквивалентную электро-
проводность: концентрация, степень диссоциации, температура, вязкость 
раствора, расстояние между электродами, площадь электродов, радиус 
иона?
5. удельная электропроводность 0,135 моль/л раствора пропионовой 
кислоты с2н5соон равна 0,0479 см/м. рассчитайте эквивалентную элек-
тропроводность раствора, константу диссоциации кислоты и рн раствора, 
если предельные подвижности H+ и с2н5соо
– равны 349,8 см · см2/ моль 
и 37,2 см · см2/моль соответственно.
6. в ячейке с инертными электродами ведут электролиз и через равные 
отрезки времени определяют удельную проводимость электролита. по-
стройте график æ = f (время) для случая электролиза водных растворов:
а) HCl; в) CuSO4;
б) KCl; г) KOH.
7. почему график зависимости log λ = f(log c) для слабых электролитов 
представляет собой прямую линию? чему равен угловой коэффициент 
этой прямой?
8. удельная электропроводность насыщенного раствора васо3 в воде 
при 18 °с равна 4,54 · 10–4 см/м. удельная электропроводность воды — 
4,5 · 10–5 см/м. подвижности ионов Ba2+ и со3
2– при 18 °с равны соответ-
ственно 55 и 66 см · см2/г-экв. рассчитайте растворимость васо3 в воде при 
18 °с в моль/л, считая соль полностью диссоциированной, а подвижности 
ионов равными подвижностям при бесконечном разведении.
9. составьте материальный баланс для ячейки гитторфа с тремя про-
странствами, в которой происходит электролиз CuCl2:
а) Cu-электроды;
б) графитовые электроды;
в) Cu-анод, Pt-катод.
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10. составьте материальный баланс в католите и анолите при прове-
дении опыта в аппарате гитторфа с инертными электродами в растворах:
а) NaCl; б) Na2SO4;
в) CuSO4; г) KOH;
д) H2SO4; е) AgNO3.
11. рассчитайте удельную электропроводность абсолютно чистой 
воды при 25 °с. ионное произведение воды при 25 °с равно 10–14. данные 
о подвижностях ионов H+ и OH– при бесконечном разведении возьмите 
из справочника.
12. какой объем 0,15 г-экв/л раствора KCl нужно залить в сосуд 
с электродами на расстоянии 1 см, чтобы измеренная электропроводность 
была численно равна эквивалентной электропроводности хлорида калия?
13. как, используя метод измерения электропроводности, оценить 
степень диссоциации слабого электролита?
14. Эквивалентная электропроводность раствора KCl при бесконечном 
разведении и 298 K равна 149,9 см · см2/г-экв. число переноса K+ в этом 
растворе равно 0,497. рассчитайте абсолютную скорость движения иона 
Cl– (см2/(в · с)) в данном растворе.
15. 100 мл 0,1 н водного раствора HCl титруют 0,1 н раствором NaOH, 
измеряя при этом электропроводность. нарисуйте график зависимости 
электропроводности раствора от количества прилитого NaOH.
16. нарисуйте график зависимости «электропроводность — объем 
щелочи» при кондуктометрическом титровании смеси муравьиной и со-
ляной кислот раствором NaOH.
17. абсолютные подвижности ионов Na+ и Cl– в 0,1 г-экв/л раство-
ре хлорида натрия в воде при 298 K соответственно равны 42,6 · 10–5 
и 68,0 · 10–5 см2/(в · с). рассчитайте удельную электропроводность этого 
раствора.
18. через водный раствор кон пропустили 1 F электричества. какие 
продукты и в каких количествах выделятся на катоде и на аноде?
19. при электролизе раствора Na2SO4 на катоде выделилось 4 г водо-
рода. сколько граммов кислорода выделится при этом на аноде?
20. через цепь, содержащую последовательно включенные серебряный 
кулонометр и ячейку с раствором серной кислоты, пропустили постоянный 
электрический ток. в результате в кулонометре выделилось 1,07 г серебра. 
определите:
а) сколько грамм водорода выделится на катоде ячейки при выходе 
по току 100 %?
б) сколько грамм водорода выделится на катоде ячейки при выходе 
по току 90 %?
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в) сколько грамм кислорода выделится на аноде ячейки при выходе 
по току 100 %?
г) сколько грамм кислорода выделится на аноде ячейки при выходе 
по току 80 %?
21. во сколько раз надо увеличить силу тока по сравнению с теоретиче-
ской, чтобы за то же самое время получить 16 г кислорода при электролизе 
воды, если выход по току составляет 80 %?
22. сопротивление 0,01 н раствора нитрата калия, измеренное в сосуде 
с электродами, емкостное сопротивление которых 0,5 см-1, равно 423 ом. 
определите величину удельной и эквивалентной электропроводности. рас-
считайте степень диссоциации, если подвижность катионов калия равна 
64,5 см · см2/г-экв, а нитрат-анионов — 61,6 см · см2/г-экв.
23. 0,1 М раствор галогенида лития имеет удельную электропро-
водность 0,009 см/см при 25 °с. подвижность катионов лития равна 
39,5 см · см2/г-экв. определите эквивалентную электропроводность 0,1 М 
раствора галогенида лития и подвижность галогенид-ионов.
24. Электрическое сопротивление 0,02 М раствора хлорида калия при 
298 K равно 82 ом, а сопротивление 0,0025 М раствора сульфата калия 
в этой же ячейке оказалось равным 326 ом. удельная электрическая про-
водимость раствора хлорида калия равна 2,77 · 10–3 см/см. определите 
молярную электрическую проводимость раствора сульфата калия и по-
стоянную ячейки.
25. удельная электрическая проводимость раствора этиламина 
(C2H5NH3OH) равна 1,312 · 10–3 см/см при 298 K, а молярная электри-
ческая проводимость C2H5NH3OH при бесконечном разведении равна 
232,6 см · см2/моль. рассчитайте молярную электрическую проводимость 
при разбавлении 16 дм3/моль. определите степень диссоциации, концен-
трацию гидроксогрупп и константу диссоциации этиламина.
26. Электроды, имеющие поверхность 5 см2 и находящиеся на рассто-
янии 10 см, помещены в 0,01 М раствор уксусной кислоты при 295 K. при 
разности потенциалов в 70 B через раствор проходит ток силой 0,005 A. 
определите удельную и молярную электрические проводимости раствора.
27. Молярные электрические проводимости растворов нитрата натрия и 
йодида калия соответственно равны 100,1 и 123,4 см · см2/моль. вычислите 
удельную электрическую проводимость при 291 K смеси электролитов, 
если концентрация нитрата натрия равна 0,005 М, а йодида калия — 0,01 М.
28. удельная электропроводность раствора сульфата свинца при 25 °с 
равна 3,9 · 10–5 см/см, а удельная электропроводность воды, пошедшей 
на растворения сульфата свинца, равна 1,5 · 10-6 см/см. вычислите 
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растворимость и произведение растворимости сульфата свинца, если под-
вижности ионов Pb2+ и SO4
2– соответственно равны 70 и 80 см · см2/г-экв.
29. рассчитайте при 308 K эквивалентную электропроводность ук-
сусной кислоты при бесконечном разведении, если при этой температуре 
для водных растворов хлорида натрия, соляной кислоты и ацетата натрия 
электропроводности при бесконечном разведении соответственно равны 
14,8, 48,75 и 10,98 см · см2/г-экв.
30. для предельно разбавленных растворов KBr, K2SO4 и Li2SO4 мо-
лярные электрические проводимости соответственно равны 151,6; 307,0; 
237,2 см · см2/моль. вычислите молярную электрическую проводимость 
для предельно разбавленного раствора LiBr.
31. 1 моль слабой кислоты HA растворен в 32 л воды при 298 K и имеет 
эквивалентную электропроводность 9,2 см · см2/г-экв, а при бесконечном 
разведении — 389 см · см2/г-экв. рассчитайте концентрацию катионов 
водорода и константу диссоциации кислоты HA.
32. 0,03 М раствор амида азотноватистой кислоты (H2N2O2) имеет экви-
валентную электропроводность 1,017 см · см2/г-экв. определите константу 
равновесия для диссоциации амида азотноватистой кислоты в соответствии 
с уравнением H2N2O2 ↔ H+ + HN2O2–, если λ∞(H+) = 298 см · см2/г-экв, 
λ∞ (Na+) = 39,9 см · см2/г-экв и  NaHN2O2) = 93 см · см
2/г-экв.
33. абсолютные скорости движения ионов Sr2+ и Cl– в разбавленном 
растворе при 291 K равны соответственно 5,2 · 10–8 и 6,8 · 10–8 м2/с · в. 
определите эквивалентные электрические проводимости и числа переноса 
ионов в растворе SrCl2.
34. сколько времени нужно пропускать ток силой 2 A через 0,1 н 
раствор сульфата никеля, чтобы полностью выделить никель из 500 мл 
раствора, если выход по току 90 %?
35. ток, проходя в течение 12 мин через электролизную ванну, содержа-
щую разбавленный раствор гидроксида калия, выделяет 1680 л гремучего 
газа при 77 °с и давлении 750 мм рт. ст. определить теоретическую и 
практическую силу тока, если выход по току составляет 90 %.
36. раствор сульфата меди подвергают электролизу с медным катодом 
и платиновым анодом. в течение электролиза выделилось 6,36 г меди. вы-
делившийся газ собран над растворами при 18 °с и давлении 0,984 атм. 
давление насыщенного пара воды при этой температуре составляет 
2,037 · 10–2 атм. определите объем выделившегося газа. сколько времени 
продолжался электролиз, если сила тока была 0,2 A?
37. определите продолжительность процесса при изготовлении медной 
матрицы толщиной 2 мм гальванопластикой при плотности тока 10 A/дм2, 
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если площадь пластинки — 7,6 дм2, выход по току — 100 %, плотность 
меди — 8900 кг/м3.
38. при электролизе раствора сульфата никеля на катоде с поверхно-
стью 200 см2 образовался слой никеля толщиной 0,05 мм и выделилось 
1030 см3 водорода (при 20 °с, 760 мм рт. ст.). определить выход никеля 
по току и силу тока, если электролиз продолжался 10 ч (плотность никеля 
9 г/см3).
39. через раствор хлорида кадмия (платиновые электроды) пропускают 
постоянный ток в течение 1 ч силой 0,2 A. число переноса катиона кадмия 
равно 0,414. определите убыль хлорида кадмия в граммах в катодном 
и анодном пространствах.
40. раствор соляной кислоты был подвергнут электролизу в приборе 
для определения чисел переноса с платиновыми электродами. катодное от-
деление содержало до электролиза 0,177 г хлорид анионов, а после электро-
лиза — 0,163 г. в серебряном кулонометре, включенном последовательно, 
выделился осадок серебра, эквивалентный 0,0825 г хлорид-анионов. чему 
равны числа переноса ионов н3о
+ и сl–?
41. раствор нитрата серебра с концентрацией 0,1002 н подвергли 
электролизу в ячейке с серебряными электродами. катод прибыл в массе 
на 0,1036 г. после электролиза объем электролита в анодном пространстве 
составил 106,51 мл, а концентрация нитрата серебра — 0,1051 н. найти 
числа переноса для катионов серебра и нитрат-анионов.
42. раствор электролита AB с концентрацией 0,1 моль/кг подвергли 
электролизу в аппарате гитторфа под током 0,1 A в течение 9650 с. реакции 
на электродах: 
A ↔ A+ + e    и     A+ + e ↔ A. 
после завершения электролиза в анодном пространстве содержалось 
0,0165 моль AB на 100 г воды. найти числа переноса для катиона A+ 
и аниона B–.
43. раствор хлорида кадмия был подвергнут электролизу в приборе для 
определения чисел переноса с платиновым катодом и кадмиевым анодом. 
анодное отделение содержало до электролиза 0,2016 масс. % хлорид-ани-
онов, а после электролиза — 0,0802 г хлорид-анионов в 33,59 г анодного 
раствора. в серебряном кулонометре, включенном последовательно, вы-
делилось 0,06662 г серебра (молярная масса серебра равна 107,9 г/моль). 
чему равны числа переноса ионов сd2+ и Cl–?
44. раствор сернокислой меди был подвергнут электролизу в при-
боре для определения чисел переноса с медными электродами. анод-
ное отделение содержало до электролиза 1,214 г ионов сu2+, а после 
электролиза — 1,43 г ионов сu2+. за время электролиза на медном катоде 
выделилось 0,3 г меди (молярная масса меди равна 63,546 г/моль). чему 
равны числа переноса ионов сu2+ и SO4
2–?
45. раствор, содержащий 0,025 моль сульфата натрия на 100 г воды, 
подвергают электролизу в аппарате гитторфа с инертными электродами. 
в конце опыта анодное пространство содержало 100 г воды и 0,01 моль 
катионов водорода. число переноса для катиона натрия в этом растворе 
составляет 0,39. определите число молей Na+ и SO4
2– в анодном простран-
стве в конце опыта.
46. числа переноса анионов в водных 0,01 н растворах хлорида на-
трия, хлорида калия и бромида натрия при 18 °с соответственно равны 
0,603, 0,504 и 0,605. определить числа переноса в бромиде калия (0,01 н) 
при этой же температуре. взаимодействием между ионами пренебречь.
47. 2,1 М раствор хлорида железа (III) подвергли электролизу в аппарате 
гитторфа между платиновыми электродами при 25 °с. реакция на катоде: 
Fe3+ + e ↔ Fe2+. после электролиза катодное пространство содержало 50 г 
воды, 1,575 М раствор хлорида железа (III) и 0,5 М раствор хлорида желе-
за (II). определить, какое количество электричества прошло через цепь, 
число переноса хлорид-анионов и подвижность катионов железа (III), если 
подвижность хлорид-ионов равна 76,35 см · см2/г-экв.
48. при электролизе водного раствора нитрата серебра с применением 
платиновых электродов на катоде выделилось 0,5831 г серебра. убыль 
содержания серебра в катодном пространстве составила 0,3079 г. найти 
числа переноса для нитрат-анионов и катионов серебра.
49. через узкую трубку диаметром 1 см, в которой над раствором LiCl 
налит раствор HCl с концентрацией 10,65 ммоль/л, пропускается ток силой 
12,80 мA. граница раздела растворов при этом переместилась за 21,3 мин 
на 17 см. найдите число переноса иона гидроксония н3о
+.
50. при пропускании тока силой 0,0162 а в течение 33 мин граница 
соприкосновения 0,9992 н раствора KCl с 0,80 н раствором BaCl2 пере-
местилась на расстояние, соответствующее объему 0,163 см3. определите 
число переноса иона к+.
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9.	ЭлектроХимическое	равновесие	 
«Электрод	—	Электролит».	 
Гальванические	Элементы
9.1.	основы	термодинамики	 
электрохимических	систем
условие равновесия в электрохимической системе при Т, 
p = const имеет вид
 0,i i
i
dG dn= µ =∑  (9.1)
в интегральной форме это уравнение запишется как
 0.i i
i
G n∆ = µ ∆ =∑  (9.2)
пусть в электрохимической системе протекает некая гипотети-
ческая окислительно-восстановительная реакция:
 ,A B L Mz z z zA B L MA B L Mν + ν = ν + ν  (9.3)
которая, в свою очередь, может быть разделена на составляющие 
ее процессы окисления и восстановления:
 ,A Lz zA LA ze Lν − = ν  (9.4)
 .B Mz zB MB ze Mν + = ν  (9.5)
изменения чисел молей Δni участников реакции (9.3) в уравне-
нии (9.2) примут значения стехиометрических коэффициентов νi, 
и его можно преобразовать следующим образом:
 ( ) 0.i i i i i i
i i i
z Fν µ = ν µ + ν ϕ =∑ ∑ ∑  (9.6)
первое слагаемое уравнения (9.6) представляет собой измене-
ние энергии гиббса реакции (9.3) — ΔG9.3. алгебраическая сумма 
произведений Σνizi дает количество электронов z, участвующих 
в электрохимическом процессе (реакции (9.4) и (9.5)), и уравнение 
(9.6) можно записать следующим образом:
138
 G3.6 = – zFΔφ. (9.7)
полученное уравнение дает количественную связь преобра-
зования энергии химического взаимодействия по реакции (9.3) 
в электрическую энергию. 
используя уравнение изотермы химической реакции
 0 ln ,
L M
A B
L M
A B
a aG G RT
a a
ν ν
ν ν
∆ = ∆ +  (9.8)
уравнение (9.7) можно преобразовать к известному уравнению 
нернста:
 
0
ln ln .
AL M B
A B L M
L M A B
A B L M
G RT a a RT a aE
zF zF a a zF a a
νν ν ν
ν ν ν ν
∆
= ∆ϕ = − − = ∆ϕ +  (9.9)
устройство электрохимической системы предусматривает про-
странственное разделение участников суммарной электрохимиче-
ской реакции (9.3) на полуреакции (9.4) и (9.5), каждая из которых 
происходит на отдельном электроде. тогда общее значение E, харак-
теризующее всю электрохимическую систему в целом, распадается 
на две составляющих, отвечающих изменению химической энергии 
на каждом электроде:
 E = φ1 +φ2  (9.10)
или
 1 2ln ln .0 0
A B
L M
A B
L M
RT a RT aE
zF a zF a
ν ν
ν ν
= ∆ϕ = ϕ + + ϕ +  (9.11)
отсюда следует, что выражение для каждого из электродных 
потенциалов имеет такой же вид, как и для всей электрохимической 
системы в целом: 
 1 1 ln0
A
L
A
L
RT a
zF a
ν
ν
ϕ = ϕ +  (9.12)
и
 2 2 ln .0
B
M
B
M
RT a
zF a
ν
ν
ϕ = ϕ +  (9.13)
так же как невозможно вычислить абсолютное значение хи-
мического потенциала какого-либо компонента, невозможно изме-
рить абсолютное значение электрического потенциала отдельного 
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электрода. Экспериментально можно лишь определить общее зна-
чение E, т. е. сумму (разность) электродных потенциалов, но не по-
тенциал каждого электрода в отдельности. в таких случаях обычно 
выбирают некоторую точку отсчета, принимая ее за условный нуль, 
относительно которой выстраивают соответствующую шкалу. такой 
точкой отсчета по предложению нернста считают потенциал водо-
родного электрода при единичной концентрации ионов водорода 
в растворе и стандартном давлении газообразного водорода 1 атм. 
применяемая в настоящее время шкала отличается от нернстовской 
тем, что в ней вместо единичных концентрации и давления исполь-
зуют активность и фугитивность.
9.2.	международная	конвенция	об	Эдс	 
и	электродных	потенциалах
Международный союз по чистой и прикладной химии на съезде 
в 1953 г. в стокгольме принял конвенцию, которая регламентировала 
правила записи схемы гальванических элементов и правило знаков. 
схема записи гальванического элемента следующая: сначала 
указывается материал одного из электродов, далее состав контакти-
рующего с ним раствора, затем состав раствора, контактирующего со 
вторым электродом, и, наконец, материал второго электрода. граница 
раздела электрода с раствором обозначается вертикальной чертой. 
граница раздела разных электролитов представляется двойной вер-
тикальной чертой в случае устранения диффузионного потенциала 
и пунктирной чертой при наличии диффузионного потенциала. 
если раствор или электрод содержат в своем составе более одного 
вещества, их разделяют запятыми. например,
 Pt, H2 | HCl || CuCl2 | Cu (9.14)
представляет собой элемент, составленный из водородного электро-
да (платиновая пластина, покрытая мелкодисперсной платиной, 
омываемая потоком водорода), погруженного в раствор соляной кис-
лоты, и медного электрода, погруженного в раствор хлорида меди. 
для определения знака и значения условного потенциала в водо-
родной шкале используют гальванические ячейки, составленные из 
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водородного электрода (записывается всегда слева) и испытуемого 
(записывается справа). Электродвижущую силу (Эдс) системы при-
равнивают к условному потенциалу правого электрода и считают 
положительной, если электрический ток внутри цепи течет слева 
направо, и отрицательной при противоположном течении тока. 
следует отметить, что в физике исторически направление тока 
определяет движение положительных зарядов. иными словами, 
при положительном значении Эдс внутри ячейки положительные 
заряды движутся слева направо (от водородного электрода в мед-
ному), а вследствие того, что цепь не может быть разомкнутой, 
во внешней цепи эти положительные заряды должны переноситься 
справа налево (от меди к платине). такое движение положительных 
зарядов во внешней цепи эквивалентно движению отрицательных 
зарядов (электронов в металлическом проводнике) в противополож-
ном направлении. тогда реакцию, протекающую в гальваническом 
элементе, следует записать следующим образом:
 H2 + Cu
2+ = 2H+ + Cu. (9.15)
процесс, протекающий на испытуемом медном электроде, за-
пишется так:
 Cu2+ + 2e = Cu,     ϕCu Cu2+ /
0  = 0,337 в. (9.16)
действительно, из опыта известно, что при контакте с водо-
родным электродом на медном электроде происходит реакция вос-
становления. то есть в данном элементе медный электрод будет 
являться катодом (процесс восстановления), а водородный — анодом 
(окисление). иначе обстоит дело, если в паре с водородным электро-
дом использовать, например, цинковый электрод, погруженный 
в раствор соли цинка: 
 Pt, H2 | H
+ || Zn2+ | Zn. (9.17)
Формально при положительном направлении тока процесс дол-
жен быть записан следующим образом:
 H2 + Zn
2+ = 2H+ + Zn. (9.18)
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однако из опыта известно, что в самопроизвольно протекающем 
процессе цинк вытесняет водород из растворов разбавленных кис-
лот, т. е. процесс идет в противоположном направлении. поэтому 
условный потенциал цинкового электрода (в водородной шкале) 
отрицательный: 
 Zn2+ + 2e = Zn,      ϕZn Zn2+ /
0  = –0,763 в. (9.19)
таким образом, уравнение нернста для условного потенциала 
электрода в общем виде можно представить следующим образом:
 
B
M
Ox0
Red
RT a ...ln
zF a ...
ν
νϕ = ϕ + , (9.20)
где aOx и aRed — соответственно активности окисленных и вос-
становленных форм, νB и νM — стехиометрические коэффициенты 
в уравнении полуреакции.
понятно, что чем положительнее значение потенциала электро-
да, тем энергетически выгоднее протекание на нем процесса вос-
становления, и наоборот, более отрицательные значения потенциа-
ла свидетельствуют о большей выгодности процесса окисления на 
данном электроде. в элементе, составленном из двух электродов, 
катодом будет служить тот, потенциал которого более положителен.
9.3.	классификация	электродов
9.3.1.	Электроды	первого	рода
Электродами первого рода называются такие электроды, в кото-
рых равновесие между электродом и электролитом устанавливается 
только по одному сорту ионов. к этой группе относятся металлы, 
погруженные в раствор соли этого металла:
 Меz+ | Me0, (9.21)
 Mez+ + ze = Me0. (9.22)
потенциал такого электрода запишется следующим образом:
 z z
aRT
zF a
+
+ +ϕ = ϕ +
z
0
Me0
Me Me
Me Me Me
ln . (9.23)
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учитывая, что активность чистого конденсированного вещества 
в нашем случае (aMe) равна 1, уравнение (9.23) можно переписать 
в виде
       
2 303RT , RTa a .
zF zF+ + + + +
ϕ = ϕ + = ϕ +z z z z z0 0Me Me Me Me Me
Me Me Me
ln lg  (9.24)
к электродам первого рода стоит отнести и металлоидные 
электроды:
 Me + ze = Mez–. (9.25)
потенциал такого электрода запишется следующим образом:
 0
0 059
0
z z
z
z z
z z
Me0
Me Me
Me Me Me
0
Me MeMe Me
Me Me
ln
          ln lg
aRT
zF a
RT ,a a .
zF z
− −
−
− −
− −
ϕ = ϕ + =
= ϕ − = ϕ −  (9.26)
примером такого электрода может служить селеновый электрод
 Se + 2e = Se2–. (9.27)
 
0 0590 92
2 22Se SeSe
lg
,, a .−
−
ϕ = − −  (9.28)
9.3.2.	Электроды	второго	рода
Электродами второго рода называются такие электроды, в ко-
торых равновесие между электродом и электролитом устанавли-
вается более чем по одному сорту ионов. Электрод второго рода 
представляет собой систему, состоящую из металла, покрытого 
слоем его труднорастворимого соединения (соль, оксид, гидроксид), 
погруженного в раствор, содержащий тот же анион, что и труднора-
створимое соединение. общая схема такого электрода может быть 
представлена следующим образом:
 Az– | MeA, Me, (9.29)
а устанавливающееся на электроде равновесие:
 MeA + ze = Me + Az–. (9.30)
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потенциал такого электрода, в соответствии с уравнением нерн-
ста, запишется таким образом:
 z z
z 0
MeA0
A A
MeA,Me MeA,Me A Me
ln
RT a
zF a a− − +
ϕ = ϕ + . (9.31)
приравнивая активности индивидуальных конденсированных 
фаз (металла Ме и твердого соединения Меа) к единице, уравнение 
(9.31) можно упростить:
    
0 059RT ,a a .
zF z− − − − −
ϕ = ϕ − = ϕ −z z z z z0 0A A A A A
MeA,Me MeA,Me MeA,Me
ln lg  (9.32)
окисленной формой здесь является труднорастворимое соеди-
нение Меа, а равновесие между фазами электролита и твердого 
электрода реализуется как по катионам (активность ионов Mez+ 
в растворе хоть и очень мала, но не равна нулю), так и по анионам, 
см. уравнение (9.30). 
соотношение между стандартными потенциалами для электро-
дов первого и второго рода можно представить уравнением
 z z0 0 MeAA Me
MeA,Me Me
ln
RT L
zF− +
ϕ = ϕ + , (9.33)
в котором LMeA — это произведение растворимости труднораство-
римой соли:
 
z zMeA Me AL a a+ −= ⋅ . (9.34)
значения потенциалов электродов второго рода легко воспроиз-
водимы и устойчивы, поэтому они часто используются в качестве 
стандартных электродов сравнения. рассмотрим хлор-серебряный 
электрод. 
Хлор-серебряный	 электрод. Электрод представляет собой 
серебряную проволоку, покрытую хлоридом серебра, погруженную 
в раствор хлорида калия:
 Cl– | AgCl, Ag, (9.35)
равновесие на электроде описывается уравнением реакции
 AgCl + e = Ag + Cl–, (9.36)
а его потенциалу отвечает уравнение
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        0 2224 0 059 z0Cl Cl Cl Cl
AgCl, Ag AgCl,Ag
ln lg
RT a , , a
zF− − − −
ϕ = ϕ − = − . (9.37)
9.3.3.	окислительно-восстановительные	(редокси-)	 
электроды
к этому типу электродов относятся такие, в которых окисленные 
(Ox) и восстановленные (Red) формы соответствующей полуреакции 
находятся в одной фазе (растворе), а электроны подводятся (отво-
дятся) через инертный металлический проводник (чаще всего — 
платину). схема такого электрода и равновесие на нем записываются 
соответственно следующим образом:
 Ox, Red | Pt, (9.38)
 Ox + ze = Red. (9.39)
потенциал окислительно-восстановительного электрода запи-
сывают следующим образом:
 RT a
zF a
ϕ = ϕ + Ox0Red,Ox Red,Ox
Red
ln . (9.40)
различают простые и сложные редокси-электроды. в простых 
изменяются лишь заряды ионов в окисленной и восстановленной 
формах, например:
 Cu2+ + e = Cu+, (9.41)
 MnO4
– + e = MnO42–. (9.42)
к сложным относятся процессы, в которых помимо зарядов из-
меняется и химический состав ионов (молекул):
 SO4
2– + H2O + 2e = SO32– + 2OH–, (9.43)
 ClO– + H2O + 2e = Cl– + 2OH–. (9.44)
9.3.4.	Газовые	электроды
как и в окислительно-восстановительном электроде, в газовом 
электроде используется инертный металл для подведения (отвода) 
электронов, а окисленные и восстановленные формы находятся 
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в газовой фазе и контактирующем растворе. при этом помимо 
химической инертности металла по отношению к раствору и газу 
электрод должен обладать каталитической активностью по отноше-
нию к протекающей на нем реакции. поэтому чаще всего в качестве 
такого металла используют платину. примерами газовых электродов 
являются водородный, кислородный, хлорный и др.
водородный	электрод. схема газового водородного электрода, 
электродная реакция и уравнение для потенциала записываются 
следующим образом:
 H+ | H2, Pt, (9.45)
 2H+ + 2e = H2, (9.46)
 
2 2 2 2
2 20 059
2 2
H H0
H H
H H H H
ln lg
a aRT ,
F p p
+ +
+ +ϕ = ϕ + = . (9.47)
последнее равенство вытекает из того, что потенциал стандарт-
ного водородного электрода принят за ноль. 
кислородный	 электрод. схема кислородного элемента, 
электродная реакция и уравнение для потенциала записываются 
следующим образом:
 OH– | O2, Pt, (9.48)
 O2 + 2H2O + 4e = 4OH
–, (9.49)
 2 2
2 2 2
2
4 44 4
2O H O O0 0
OH OH OH
O O OOH OH
ln ln
p a pRT RT
F a F a− − −− −
ϕ = ϕ + = ϕ + . (9.50)
для достаточно разбавленных растворов активность воды можно 
принять за единицу.
альтернативно реакцию на кислородном электроде можно за-
писать и таким образом:
 O2 + 4H
+ + 4e = 2н2о. (9.51)
тогда выражение для потенциала будет иметь вид
 2
2
2 2 2
4
4
24 4
2
O H0 0
OH H H H
O O OH O
ln ln( )
p aRT RT p a
F a F
+
+ + + +ϕ = ϕ + = ϕ + . (9.52)
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приравнивая значения потенциала (9.50) и (9.52) и используя 
выражение для ионного произведения воды, несложно получить 
соотношение
 
2 2 4
0 0
H OH
O O
ln w
RT K
F+ −
ϕ = ϕ + . (9.53)
9.4.	классификация	гальванических	элементов
гальванический элемент — это система, составленная из двух 
электродов. классификация элементов производится по способу 
комбинации используемых электродов. различают три основных 
типа гальванических элементов: физические, концентрационные 
и химические.
Физические элементы составлены из двух одинаковых по хими-
ческой природе электродов, отличающихся по своему физическому 
состоянию. источником энергии в данном случае является разность 
энергий при переходе из менее энергетически выгодного в более 
энергетически выгодное состояние. 
концентрационные элементы также составлены из одинаковых 
по химической природе электродов, отличающихся по активности 
(концентрации) по крайней мере одного из составляющих этих 
электродов. в этом случае источником энергии является энергия 
электрохимического переноса данного составляющего из области 
с большей активностью (концентрацией) в область с меньшей ак-
тивностью (концентрацией).
химические цепи составлены из разных по химической при-
роде электродов, в которых энергия химической реакции преоб-
разуется в энергию электрическую. при составлении химических 
цепей можно использовать различные типы электродов: первого 
и второго рода, окислительно-восстановительные, газовые в любой 
комбинации.
9.4.1.	физические	цепи
Гравитационные	цепи. движущей силой в гравитационной 
цепи является различие в запасе потенциальной энергии, например, 
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двух ртутных электродов разной высоты. схема конструкции такой 
ячейки может быть представлена следующим образом:
 Hg (h1) | Hg2(NO3)2 | Hg (h2). (9.54)
разность энергий левого и правого электродов в расчете на один 
грамм-эквивалент ртути можно рассчитать по формуле
 ΔU = MЭ(Hg)gΔh, (9.55)
где MЭ(Hg) — эквивалентная масса ртути; g — ускорение свободного 
падения; Δh — разность уровней ртути на электродах. на левом 
электроде (с большим запасом потенциальной энергии) происходит 
окисление (растворение) ртути:
 21 221Hg Hge +− → , (9.56)
а на правом (с меньшим запасом потенциальной энергии) ионы ртути 
восстанавливаются и выделяется металлическая ртуть:
 21 22 1Hg Hge+ + → . (9.57)
Эдс такой цепи, в соответствии с уравнением (9.7), запишется 
следующим образом:
 
1000
Э(Hg)M g hE
zF
∆
= − . (9.58)
другим примером физических цепей могут служить так на-
зываемые аллотропические цепи. ячейку составляют из двух 
электродов одинаковой химической природы, но один из них на-
ходится в термодинамически равновесной (в используемых усло-
виях) аллотропной модификации, а второй — в метастабильной 
(неравновесной). Эдс такой ячейки можно вычислить из значения 
ΔG фазового перехода.
9.4.2.	Химические	цепи
в основе работы химического элемента лежит преобразование 
энергии химической реакции в электрическую работу. комбинируя 
различные электроды (окислительно-восстановительные полуреак-
ции), можно составить множество различных гальванических ячеек. 
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условно химические элементы подразделяют на два класса: простые 
и сложные. к простым относят элементы, в которых отсутствует 
контакт электролит — электролит, т. е. левый и правый электроды 
находятся в контакте с одним электролитом. в сложных элементах 
присутствует контакт электролит — электролит. Это приводит 
к возникновению диффузионного скачка потенциала на границе 
электролит — электролит. причины такого скачка потенциала будут 
обсуждены при рассмотрении концентрационных элементов. здесь 
мы будем полагать, что в рассматриваемых случаях диффузионный 
потенциал минимизирован и его вкладом в величину Эдс можно 
пренебречь. рассмотрим некоторые примеры простых и сложных 
химических цепей. 
Примеры	простых	цепей	
 (–) Zn | ZnCl2 | AgCl, Ag (+). (9.59)
Электродные реакции:
(анод) Zno – 2e = Zn2+, (9.60)
(катод) AgCl + e = Ag + Cl–. (9.61)
суммарная реакция, протекающая в элементе:
 Zn + 2AgCl = 2Ag + Zn2+ + 2Cl–. (9.62)
Эдс, получаемая как разность потенциалов катода и анода:
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ZnClZn Cl
ln ln
    ln( ) ln( )
RT RTE a a
F F
RT RTE a a E m
F F
− + − +
+ − ±
= ϕ − ϕ − − =
= − = − γ . (9.63)
таким образом, Эдс такого элемента определяется значениями 
стандартных потенциалов образующих их электродов и концентра-
цией электролита.
Пример	сложной	цепи	(элемент Даниэля — Якоби)
Элемент составлен из двух электродов первого рода: цинкового, 
используемого в качестве анода, и медного — катода. 
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 (–) Zn | ZnSO4 || CuSO4 | Cu (+). (9.64)
процессы, происходящие на электродах:
(анод) Zn – 2е → Zn2+, (9.65)
(катод) Cu2+ + 2е → Cu. (9.66)
Эдс вычисляется как разность потенциалов катода и анода:
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9.4.3.	концентрационные	цепи
все концентрационные элементы можно разделить на две груп-
пы: концентрационные элементы без переноса и концентрационные 
элементы с переносом. в основе принципа действия концентраци-
онных элементов лежит электрохимический перенос с соответ-
ствующими преобразованиями на электродах, а в названиях групп 
отражена возможность или невозможность неэлектрохимического 
переноса, вызываемого градиентом концентрации (активностей) 
компонента в разных частях элемента. понятно, что в элементах, где 
непосредственный контакт областей с различными концентрациями 
исключен, перенос, вызванный градиентом концентрации, не воз-
никает, а в тех, где такой контакт реализуется (через полупроница-
емую мембрану или каким-то иным путем), неэлектрохимический 
перенос возможен. 
9.4.3.1. Концентрационные элементы без переноса
в качестве примера концентрационного элемента без переноса 
можно представить цепь, составленную из двух газовых электродов 
с различным давлением газового компонента:
 Pt, H2 (p'H2) | H
+ | H2 (p"H2), Pt. (9.68)
процессы, проходящие на электродах, можно записать следу-
ющим образом:
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(анод) H2 (p'H2) = 2H
+ + 2e, (9.69)
(катод) 2H+ + 2e = H2 (p'H2). (9.70)
суммарный процесс:
 H2 (p'H2) ⇒ H2 (p"H2) (9.71)
заключается в электрохимическом переносе водорода с анода на ка-
тод. то есть чтобы процесс происходил самопроизвольно, давление 
водорода на аноде должно быть больше, чем на катоде. Эдс такого 
элемента вычисляется как разность потенциалов катода и анода:
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ln . (9.72)
Эдс элемента положительна, так как p'H2 > p"H2.
9.4.3.2. Концентрационные элементы с переносом
в концентрационных элементах с переносом помимо электро-
химического переноса компонента из области с большей концен-
трацией в область с меньшей концентрацией может происходить 
неэлектрохимический перенос, вызванный наличием градиента 
концентрации. например:
 (–) Zn | ZnSO4 (a'Zn2+)  ZnSO4 (a′'Zn2+) | Zn (+). (9.73)
процессы, происходящие на электродах, можно записать сле-
дующим образом: 
(анод) Zn = Zn2+(a′Zn2+) + 2e, (9.74)
(катод) Zn2+(a′′Zn2+) + 2e = Zn. (9.75)
суммарный процесс:
 Zn2+(a′′Zn2+) ⇒ Zn2+(a′Zn2+). (9.76)
если не принимать во внимание другие факторы, Эдс такого 
элемента рассчитывалась бы по следующей формуле:
 2
22
Zn
Zn
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aRTE
F a
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+
′′
=
′
. (9.77)
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помимо электрохимического переноса за счет электродных 
процессов в таком элементе может происходить диффузия катионов 
цинка и сульфат-анионов из катодного в анодное пространство под 
действием градиента концентрации, так как эти растворы должны 
находиться в соприкосновении для поддержания электрического 
контакта. в этом случае на границе раздела растворов возникает 
диффузионный потенциал, который вносит вклад в общее значение 
Эдс ячейки.
9.4.3.3. Причины возникновения диффузионного потенциала  
и его расчет
рассмотрим пример концентрационного элемента с переносом, 
составленного из двух водородных электродов:
 I II
 (–) Pt, H2 | HCl (a′H+)           HCl (a′′H+) | H2, Pt (+). (9.78)
 H+, Cl–
чтобы элемент работал самопроизвольно, a′′H+ должно быть 
больше, чем a′H+. Это очевидно из направления процессов, проте-
кающих на электродах:
 (–)  н2 – 2 e = 2н+ (a′H+), (9.79)
 (+)  2н+ (a′′H+) + 2 e = н2. (9.80)
суммарный процесс:
 2н+ (a′′H+) ⇒ 2н+ (a′H+). (9.81)
наряду с этим через пористую мембрану, разделяющую рас-
творы с разной активностью соляной кислоты, будет происходить 
диффузия ионов H+ и Cl–. вследствие большей подвижности про-
тонов водорода граница I будет заряжаться положительно, а гра-
ница II — отрицательно. возникающий градиент электрического 
потенциала (называемого диффузионным потенциалом) будет за-
медлять скорость движения катионов и увеличивать скорость ани-
онов. в результате при некотором значении скачка электрического 
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потенциала скорости движения катионов и анионов выравняются 
и будут оставаться практически неизменными в течение какого-то 
времени. такое состояние системы называют стационарным со-
стоянием. Можно оценить значение возникшего стационарного 
диффузионного потенциала. 
перемещение ионов через мембрану вызвано двумя движущими 
силами: градиентом химического и электрического потенциалов. 
плотности потоков каждого сорта частиц (катионов и анионов) можно 
представить в виде суммы плотностей потоков диффузии и миграции:
 
i i i
i i i
i
D c zJ u c .
RT z
= − ⋅ µ − ⋅ ϕgrad grad  (9.82)
перепишем уравнение плотности потока для катионов и ани-
онов, сделав одновременно замену с использованием уравнения 
нернста — Эйнштейна (8.26):
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условие стационарности подразумевает равенство потоков кати-
онов и анионов. приравняем правые части уравнений (9.83) и (9.84):
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+ + + − − −
+ + − −
+ −
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и решим полученное уравнение для случая 1–1-зарядного электро-
лита (z+ = z– =1 и c+ = c–) относительно 
d
dx
ϕ
:
 ( ) ( )2 1D
RT a RT at t t .
F a F a
± ±
− + −
± ±
′′ ′′
∆ϕ = ⋅ − ⋅ = ⋅ − ⋅
′ ′
ln ln  (9.85)
общее значение Эдс цепи будет складываться из разности по-
тенциалов электродов и скачка потенциала на границе раздела двух 
растворов:
 E = φк – φа + φD . (9.86)
Эдс концентрационного элемента (9.78) без учета диффузион-
ного потенциала, вычисляемая как разность потенциалов катода 
и анода, запишется таким образом:
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 RT aE
F a
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= ⋅
′
ln , (9.87)
а с учетом диффузионного потенциала несложно получить выраже-
ние Эдс цепи с переносом:
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RT aE t
F a
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′
ln . (9.88)
9.5.	термодинамика	гальванического	элемента
основным уравнением, связывающим Эдс с энергией гиббса 
потенциалопределяющего процесса, является соотношение
 ΔG = –ziFE. (9.89)
в случае химического элемента изменение энергии гиббса 
и все полученные из нее функции относятся к химической реакции, 
протекающей в элементе. в случае концентрационного элемента 
изменение энергии гиббса является разностью парциальных моль-
ных величин электрохимически переносимого вещества систем 
с различной активностью.
используя взаимосвязь энергии гиббса с энтропией:
 
p
G S
T
∂  = − ∂ 
, (9.90)
путем дифференцирования уравнения (9.89) по температуре не-
сложно получить:
 i
p
ES z F
T
∂ ∆ =  ∂ 
. (9.91)
производную 
p
E
T
∂ 
 ∂ 
 называют изотермическим температурным 
коэффициентом (чаще просто температурным коэффициентом) Эдс 
гальванического элемента. определение «изотермический» относит-
ся к процессу, протекающему в элементе в целом. особенностью 
гальванического элемента является то, что процессы окисления 
(на аноде) и восстановления (на катоде) разнесены в пространстве, 
а потому температуры анода и катода не обязательно должны быть 
одинаковы. в рассматриваемом случае считается, что анод и катод 
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находятся при одинаковой температуре, т. е. изменение температуры 
элемента происходит путем нагревания его в целом. 
значение потенциала стандартного водородного электрода, как, 
впрочем, и других, зависит от температуры. в этом можно убедиться, 
если измерить Эдс элемента, составленного из двух совершенно 
одинаковых электродов, находящихся при разных температурах, 
например:
 Pt, H2 | HCl || HCl | H2, Pt. (9.92)
 Т1 Т2
Эдс такого элемента называется термическим температурным 
коэффициентом. термический температурный коэффициент счита-
ется положительным, если в термогальванической цепи (9.92) «го-
рячий» электрод является положительным полюсом (катодом). для 
водородного электрода термический температурный коэффициент 
равен 0,871 мв/град. зная значение изотермического температурного 
коэффициента любого электрода, можно вычислить значение его 
термического температурного коэффициента:
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∂ϕ ∂ϕ   = +   ∂ ∂   
 (9.93)
если первая производная по температуре позволяет вычислить 
изменение энтропии процесса, лежащего в основе работы элемента, 
то вторая производная — изменение теплоемкости. в соответствии 
со вторым началом термодинамики тепловой эффект процесса мож-
но представить следующим образом:
 δQ = TdΔS. (9.94)
основываясь на определении теплоемкости, можно выразить 
изменение теплоемкости в ходе реакции следующим уравнением:
 (реакции)pp
Q
c
dT
δ
∆ = . (9.95)
из уравнений (9.91), (9.94) и (9.95) окончательно получим
 
2
2p i
p
d Ec z FT
dT
 ∆ =  
 
. (9.96)
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изменение энтальпии для потенциалобразующего процесса 
можно получить из соотношения гиббса — гельмгольца:
 ΔG = ΔH – TΔS, (9.97)
и, следовательно:
 i
p
EH z F T E
T
 ∂ ∆ = −   ∂  
. (9.98)
теоретические	вопросы	к	коллоквиуму	 
«Электрохимическое	равновесие	“электрод	—	
электролит”.	Гальванические	элементы»
1. условие термодинамического равновесия в гетерогенной электрохи-
мической системе. причины возникновения скачка потенциала на границе 
металл/электролит.
2. строение границы металл/электролит. Модельные представления 
гельмгольца, гуи-чапмена, Штерна. влияние специфической адсорбции 
на строение двойного электрического слоя.
3. понятие равновесного и стандартного электродов (электродных 
потенциалов). уравнение нернста. гальванический элемент, условная 
запись. Эдс и направление реакции в элементе. условный электродный 
потенциал. Международная конвенция об Эдс и электродных потенциалах. 
правило знаков.
4. внутренний, внешний, поверхностный, гальвани- и вольта-потен-
циалы. Эдс гальванического элемента. представление Эдс и условного 
электродного потенциала через гальвани- и вольта-потенциалы. 
5. Механизм возникновения Эдс электрохимических цепей, представ-
ления вольта, нернста, Фрумкина. понятие потенциала нулевого заряда.
6. термодинамика гальванического элемента. применение уравнения 
гиббса — гельмгольца. зависимость Эдс (условного потенциала) от тем-
пературы и давления. связь Эдс с константой равновесия.
7. классификация электродов. Электроды первого и второго рода, 
газовые, окислительно-восстановительные, амальгамные. примеры.
8. классификация гальванических элементов. Физические, химические 
и концентрационные элементы. примеры.
9. концентрационные цепи с переносом и без переноса. примеры.
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10. диффузионный потенциал, его природа и оценка.
11. Мембранное равновесие, мембранный потенциал.
12. ионселективные электроды. стеклянный электрод.
13. аккумуляторы и топливные элементы. примеры.
14. определение коэффициентов активности с использованием изме-
рения Эдс гальванических цепей.
15. определение чисел переноса с использованием измерения Эдс 
гальванических цепей.
16. использование электродных потенциалов для определения: а) про-
изведения растворимости; б) типа электродного процесса.
вопросы	для	самоподготовки	к	коллоквиуму	 
и	задачи	для	практических	занятий
1. пользуясь таблицами стандартных электродных потенциалов, опре-
делите стандартные изменения свободной энергии и энтропии реакции при 
298 K: 
2MnO4
– + 5Pb2+ + 2H2O → 2Mn
2+ + 5PbO2 + 4H
+, 
если для элемента, в котором протекает эта реакция, dE/dT = 2 · 10–4 в/град. 
составьте гальванический элемент, в котором протекает данная реакция.
2. температурная зависимость Эдс гальванического элемента выра-
жается уравнением E = a+b×T. выведите уравнение для расчета ΔS0, ΔG0 
и ΔH0 при температуре Т.
3. температурный коэффициент Эдс обратимого гальванического 
элемента с одноэлектронным переходом равен – 0,0004 в/град. определите, 
выделяется или поглощается теплота при работе этого элемента и чему 
равна эта теплота при 300 K.
4. существуют ли гальванические элементы, для которых величина 
Эдс не зависит от величин стандартных электродных потенциалов? ука-
жите тип этих элементов, приведите примеры.
5. существуют ли гальванические элементы, для которых величина 
Эдс не зависит от активности потенциалобразующих ионов? если да, то 
приведите примеры.
6. влияет ли и как присутствие посторонних индифферентных ионов 
на потенциал электрода первого рода (второго рода) в растворах малой 
и умеренной концентрации?
7. в гальваническом элементе протекает реакция в сторону образо-
вания газообразных продуктов из конденсированных исходных веществ. 
влияет ли и как увеличение внешнего давления на величину Эдс?
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8. температурный коэффициент Эдс гальванического элемента с одно-
электронным переходом равен 0. чему равен тепловой эффект реакции 
(ΔH), протекающей в этом элементе, если Эдс равна 1,1 в?
9. от чего зависит величина стандартной Эдс химического гальвани-
ческого элемента (природа реакции, концентрация раствора, температура, 
число переносимых электронов)?
10. составьте схемы гальванических элементов, в которых протекают 
следующие реакции:
а) 5PbO2 + I2 + 8H
+ + 5SO4
2– → 5PbSO4 + 2IO3
– + 4H2O;
б) Fe2+ + Ag+ → Fe3+ + Ag;
в) Sn4+ + 2Ti3+ → Sn2+ + 2Ti4+.
используя значения стандартных электродных потенциалов, рассчи-
тайте константы равновесия этих реакций при 298 K.
11. расположите представленные ниже электроды по возрастанию их 
электродных потенциалов. рассчитайте, насколько отличаются потенциалы 
трех водородных электродов:
Pt(H2) / CH3COOH (0,1 н),
Pt(H2) / HCl (0,1 н),
Pt(H2) / NaOH (0,1 н).
12. изобразите гальванические элементы без жидкостных соединений, 
которые можно использовать для определения коэффициентов активности 
водных растворов: а) HCl; б) CuCl2; в) NiSO4. напишите уравнения, свя-
зывающие Эдс и средний ионный коэффициент активности.
13. постройте график зависимости Е  =  f(T) в случае, если реакция 
в гальваническом элементе характеризуется следующими термодинами-
ческими параметрами:
а) ΔH > 0, ΔS > 0; г) ΔH < 0, ΔS = 0;
б) ΔH = 0, ΔS = 0; д) ΔH < 0, ΔS < 0;
в) ΔH > 0, ΔS < 0; е) ΔH < 0, ΔS > 0.
какие из перечисленных вариантов можно рассматривать только чисто 
гипотетически?
14. Может ли гальванический элемент работать за счет эндотермиче-
ской химической реакции? приведите примеры.
15. гальванический элемент совершает электрическую работу без 
изменения внутренней энергии. в каком соотношении (что больше) на-
ходятся при этом значения величин электрической работы и теплоты, 
которой элемент обменивается с окружающей средой? какой знак в этом 
случае имеет температурный коэффициент Эдс?
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16. обратимо работающий гальванический элемент выделяет теплоту 
в окружающую среду. зависит ли и как Эдс этого элемента от температуры?
17. пренебрегая диффузионным потенциалом, сделайте вывод о том, 
у какого из двух элементов, взятых при одинаковой температуре, Эдс 
больше:
Cu | CuSO4 (a± = 0,1) || CuSO4 (a± = 1,0) | Cu E1,
Zn | ZnSO4 (a± = 0,01) || ZnSO4 (a± = 0,1) | Zn E2.
18. предложите гальванические элементы для проведения следующих 
реакций:
H+ + OH– → H2O,
2MnO4
– + 16H+ + 5Sn2+ → 2Mn2+ + 5Sn4+ + 8H2O,
Ag+ + I– → AgI (тв),
Cu + Cl2 → CuCl2,
Ag + 1/2I2 → AgI (тв),
AgCl (тв) + Br– → AgBr (тв) + Cl–,
2Tl + Tl3+ → 3Tl+,
Cr2O7
2– + 14H+ + 6Fe2+ → 2Cr3+ + 6Fe3+ + 7H2O.
19. Меняется ли и как внутренняя энергия гальванического элемента, 
если его Эдс не зависит от температуры? подтвердите ответ соответству-
ющими термодинамическими соотношениями.
20. рассчитайте произведение растворимости и растворимость AgCl 
и Hg2Cl2 в воде при 298 K на основе данных о стандартных электродных 
потенциалах.
21. Эдс элемента, который состоит из водородного и нормального 
каломельного электродов, погруженных в исследуемый раствор, равна 
0,664 в при 25 °с. запишите схему этого элемента и рассчитайте pH рас-
твора.
22. вычислите диффузионный потенциал на границе растворов: LiCl 
(a = 0,1)│LiCl (a = 0,01) при 18 °с, если подвижности ионов Li+ и Cl– при 
этой температуре равны 32,6 · 10–4 и 65,6 · 10–4 см · м2/г-экв соответственно.
23. средний ионный коэффициент активности 0,05 моль/кг водного 
раствора соляной кислоты при 25 °с равен 0,833 в. рассчитать Эдс эле-
мента:
(Pt) H2 (1 атм)│HCl│Cl2 (1 атм) (Pt).
24. вычислите ΔG0, ΔH0 и ΔS0 при 25 °с для реакции, происходящей 
в цепи
( – ) Zn | ZnCl2 (a = 1) | Hg2Cl2, Hg (+),
если зависимость ее Эдс от температуры выражается уравнением: 
E0 = 1 – 0,000094(t – 15 °C).
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25. рассчитайте стандартную Эдс водородно-кислородного топливно-
го элемента из стандартного изобарного потенциала образования H2O (ж).
26. для реакции 2Fe3+ + 2Hg → 2Fe2+ + Hg2
2+ константа равновесия равна 
0,018 при 25 °с и 0,054 при 35 °с. рассчитайте E0 при 45 °с для элемента, 
в котором протекает эта реакция.
27. вычислите Эдс элементов в стандартных условиях, напишите 
уравнения реакций, протекающих при работе элементов:
а) Cu, Zn | ZnSO4 || CuSO4 | Cu;
б) Cu, Ag, AgCl (тв) | CuCl2 | Cu;
в) Pt, Cd | CdSO4 | Hg2SO4 (тв), Hg, Pt;
г) (Pt) H2 | NaOH | Cu(OH)2 (тв), Cu, Pt;
д) Pt | Fe3+, Fe2+ || Mn2+, MnO4
–, H+ | Pt;
е) (Pt) H2 | H2SO4 | Hg2SO4 (тв), Hg, Pt.
28. изобразите схемы гальванических элементов, в которых осущест-
вляются реакции (а)–(з), вычислите Эдс этих элементов в стандартных 
условиях:
а) Cd + CuSO4 ↔ CdSO4 +Cu; б) 2Ag
+ + H2 ↔ 2Ag + 2H
+;
в) H2 + Cl2 ↔ 2HCl; г) Zn + 2Fe
3+ ↔ Zn2+ + 2Fe2+;
д) Li + ½ F2 ↔ Li
+ + F–; е) H2 + ½ O2 ↔ H2O;
ж) Ag+ + I– ↔ AgI (тв); з) H+ + OH– ↔ H2O.
29. цинковый электрод погружен в 0,1 н раствор сульфата цинка при 
20 °с. вычислите, насколько изменится электродный потенциал цинка, 
если раствор ZnSO4 разбавить в 10 раз. учесть, что средний коэффициент 
активности электролита при этом увеличится от 0,4 до 0,64.
30. рассчитайте стандартную Эдс при 25 °с для элемента 
Cd | Cd2+ || Cu2+ | Cu. напишите реакцию, протекающую при работе элемен-
та, и вычислите ее константу равновесия.
31. вычислите Эдс элемента 
Sn | Sn2+ (a = 0,35) || Pb2+ (a = 0,001) | Pb при 25 °с. 
определите полярность элемента и напишите реакцию в направлении 
ее самопроизвольного протекания.
32. вычислите при 18 °с Эдс цепи
Ag | AgNO3 (0,0005 н) || AgNO3 (0,05 н) | Ag,
если при этой температуре эквивалентная электропроводность 0,05 н 
раствора нитрата серебра равна 99,5 см · см2/г-экв, а 0,0005 н раствора — 
113,9 см · см2/г-экв. диффузионным потенциалом пренебречь.
33. вычислите растворимость бромида серебра, если Эдс гальвани-
ческого элемента, изображенного схемой
Ag | AgBrнас || AgNO3 (0,1 н) | Ag,
160
при 18 °с равна 0,292 в. кажущаяся степень диссоциации нитрата сере-
бра — 81 %.
34. пользуясь табличными значениями стандартных электродных по-
тенциалов, рассчитайте константу равновесия для реакции
KMnO4 + 5FeCl2 + 8HCl ↔ MnCl2 + KCl + 5FeCl3 + 4H2O.
35. используя значения стандартных электродных потенциалов сере-
бряного φ0(Ag+/Ag) = 0,799 в и хлорсеребряного электродов φ0(AgCl/Ag, 
Cl–) = 0,222 в, рассчитайте произведение растворимости хлорида серебра 
при 25 °с.
36. стандартные электродные потенциалы φ0(Pb2+/Pb) и φ0(PbSO4/Pb, 
SO4
2–) при 25 °с равны –0,126 в и –0,355 в соответственно. составить схему 
гальванической цепи, написать реакции на электродах, общую реакцию, 
протекающую в цепи, и найти произведение растворимости соли PbSO4.
37. при 25°с Эдс элемента 
Pb, PbSO4 (тв) | CuSO4 (0,02 моль/кг) | Cu 
равна 0,5594 в. определите средний ионный коэффициент активности 
сульфата меди, если φ0(Cu2+/Cu) = 0,337 в и φ0(PbSO4/Pb, SO4
2–) = –0,355 в.
38. вычислите при 25 °с Эдс цепи
Hg, Hg2Cl2 | ксl (1 н) || нсl (0,1 н) | сl2 (Pt),
если P(Cl2) =1 атм, а стандартные потенциалы хлорного и каломельного элек-
тродов равны φ0(Cl2/Cl
–) = 1,358 в и φ0(Hg2Cl2/ Hg, Cl
–) = 0,2828 в. средний 
ионный коэффициент активности 0,1 н раствора соляной кислоты — 0,796.
39. какова при 25 °с Эдс цепи
(Pt) H2 | CH3COOH (1 н) || HCOOH (0,5 н)│H2 (Pt),
если константы диссоциации для муравьиной и уксусной кислот равны 
1,77 · 10–4 и 1,8 · 10–5 соответственно.
40. Эдс элемента Cu | Cu2+ (a = x) || Cu2+ (a = 1) | Cu при 25 °с равна 
0,0885 в. определите активность ионов меди (x) в растворе.
41. Эдс цепи Hg, Hg2Cl2 | KCl (0.1 M) || HCl | Q, QH2 | Pt 
при 25 °с равна 0,119 в (где Q,QH2 | Pt — хингидронный электрод, 
на котором устанавливается равновесие, представленное полуреакцией 
Q + 2H+ + 2e ↔ QH2). каково значение рн раствора соляной кислоты, 
если стандартный потенциал нормального хингидронного электрода равен 
0,699 в, а потенциал каломельного электрода в 0,1 нормальном растворе 
ксl равен 0,337 в?
42. вычислите диффузионный потенциал на границе растворов
NaCl (0,1 н) :: NaCl (0,01 н)
при 18 °с, если подвижности ионов Na+ и сl– при этой температуре равны 
42,6 · 10–4 и 65,6 · 10–4 см · м2/г-экв соответственно.
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43. вычислить диффузионный потенциал на границе раздела рас-
творов нитрата серебра AgNO3 (0,1 н) :: AgNO3 (0,01 н) при 25 °с, если 
подвижности ионов Ag+ и NO3
– при этой температуре равны 61,9 · 10–4 
и 71,4 · 10–4 см · м2/г-экв соответственно.
44. вычислить числа переноса ионов в растворах KI с моляльными 
концентрациями 0,01 и 0,1 при 25 °с, если Эдс цепи
(–) K(нg) | KI (m = 0,01) | KI (m = 0,1) | (Hg)K (+) 
равна 0,05524 в, а Эдс цепи 
(–) аg, AgI | KI (m = 0,1) | KI (m = 0,01) | AgI, Ag (+) 
равна 0,05414 в.
45. гальванический элемент, работающий на основе реакции
Pb + 2AgI ↔ PbI2 + 2Ag, при 25 °с имеет следующие характеристики: 
E0 = 0,21069 в, ∂E/∂T = –1,38 · 10–4 в/град. вычислите изменение энергии 
гиббса, энтальпии и энтропии для потенциалобразующей реакции.
46. вычислите тепловой эффект реакции 
Pb + Hg2Cl2 ↔ PbCl2 + 2Hg, 
если Эдс цепи 
Pb, PbCl2 | KCl | Hg2Cl2, Hg 
при 25 °с равна 0,5356 в и ∂E/∂T = 0,000145 в/град.
47. запишите схему элемента, который будет работать за счет реакции 
H+ + OH– ↔ H2O. вычислите количество теплоты, которой он обменивается 
с окружающей средой в случае обратимой работы и для короткозамкнутого 
элемента.
48. вычислите ΔG0, ΔH0 и ΔS0 при 20 °с для реакции 
сd + Hg2SO4 ↔ Cd
2+ + SO4
2– + 2Hg, 
протекающей в нормальном элементе вестона
Cd(Hg) | CdSO4 | Hg2SO4, Hg,
если зависимость его Эдс от температуры выражается уравнением 
E0 = 1,0183 – 0,0000406(t – 20 °C).
49. найдите значение стандартной Эдс электрохимической цепи
Ag, AgBr | KBr (a = 1) | нg2Br2, Hg
при 25 °с с использованием термодинамических данных, приведенных 
в таблице:
вещество нg2Br2 AgBr Hg Ag
D –207,07 –100,42 0 0
S0 217,70 107,11 75,9 42,55
50. Эдс элемента при 25 °с, работающего на основе реакции
Pb + 2AgI ↔ PbI2 + 2Ag,
равна 0,2107 в, а температурный коэффициент Эдс элемента равен 
–1,38 · 10-4 в/град. нарисуйте схему цепи и определите изменение ΔG0, 
ΔS0 и ΔН0 реакции.
51. определить активность хлорид-ионов в растворе KCl, с использо-
ванием которого приготовлены следующие ячейки:
Zn | ZnCl2 (aZn2+ = 1) || KCl | AgCl, Ag, (1)
Ni | NiCl2 (aNi2+ = 1) || KCl | Hg2Cl2, Hg. (2)
установлено, что при 298 K Эдс ячейки 1 в два раза больше, чем Эдс 
ячейки 2. 
163
10.	кинетика	ХимическиХ	реакЦий
10.1.	основные	понятия	и	определения
Скоростью реакции называется изменение количества одного из 
реагирующих веществ за единицу времени в единице реакционного 
пространства R:
 1 ii
dn
R d
ω = ± ⋅
τ
. (10.1)
если реакция гомогенная и протекает в объеме, то реакционным 
пространством является объем (R ≡ V) и изменение количества 
вещества рассматривают в единице объема. если реакция гетеро-
генная и протекает на границе фаз, то реакционным пространством 
является поверхность (R ≡ S) и изменение количества вещества 
относят к единице поверхности. далее будем рассматривать го-
могенные реакции.
различают среднюю (ω ̅) и истинную (ω) скорости по компоненту, 
которые определяются соответственно выражениями
 иi ii i
c dc
d
∆
ω = ± ω = ±
∆τ τ
, (10.2)
где c — концентрация реагирующего вещества, τ — время. так как 
скорость принято считать величиной положительной, то в случае 
расчета ее по убыли концентрации одного из исходных веществ 
ставится знак минус, а если расчет ведут по возрастанию концен-
трации одного из продуктов реакции — плюс. 
изменения концентраций участников реакции пропорциональны 
друг другу, поскольку количества взаимодействующих исходных 
веществ и продуктов связаны уравнением химической реакции: 
 
1 1 1 1dc dc dc dc
+ → +
− = − = + = +
A B C D
A B C D
A B C D
A B C Dυ υ υ υ
υ υ υ υ
. (10.3)
аналогично связаны между собой и скорости реакции по разным 
компонентам. скорость реакции зависит от природы реагирующих 
веществ, температуры, концентрации, среды, в которой протекает 
реакция, от присутствия катализатора и его концентрации.
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количественная зависимость скорости реакции от концентра-
ции выражается основным законом кинетики: скорость реакции 
в  каждый момент  времени  при  постоянной температуре  про-
порциональна произведению концентраций реагирующих веществ 
в некоторых степенях:
 n nk c cω = ⋅ ⋅A BA B . (10.4)
коэффициент пропорциональности k называется константой 
скорости реакции и численно равен скорости при единичных 
концентрациях реагирующих веществ. сумма показателей сте-
пени n = nA + nB + … называется порядком реакции, а величины 
nA, nB, … — порядком реакции по компонентам A, B и другим со-
ответственно. порядок реакции по компонентам может быть как 
целым, так и дробным, как положительным, так и отрицательным, 
что объясняется сложным механизмом протекания реакции. 
если реакция является элементарной, т. е. протекает в одну 
стадию, механизм которой передается уравнением реакции, то зна-
чения порядков реакции nA и nB совпадают со стехиометрическими 
коэффициентами. при этом стехиометрическое уравнение должно 
быть записано так, чтобы коэффициенты перед формулами реа-
гентов были бы минимальными целыми числами. порядок в этом 
случае приобретает смысл молекулярности реакции.
Молекулярность — это число частиц, одновременно взаимо-
действующих в элементарном акте. для простых реакций, идущих 
в одну стадию, молекулярность равна числу молекул исходных 
веществ, определяемому стехиометрическим уравнением. если 
реакция идет в несколько стадий, то молекулярность приписывается 
каждой из них.
10.2.	формальная	кинетика	 
простых	односторонних	реакций
реакции	нулевого	порядка,	n = 0. для элементарной реакции 
нулевого порядка выражение для скорости реакции имеет вид
 0
dc k c k
d
ω = − = ⋅ =
τ
A
A . (10.5)
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разделив переменные в уравнении (10.5) и интегрируя новое 
выражение, получим
 c0 – c = k · τ, (10.6)
где c0 — начальная концентрация исходного вещества A, отвеча-
ющая моменту времени, равному нулю; c — концентрация этого 
же вещества к моменту времени τ. согласно (10.6), концентрация 
реагирующего вещества линейно убывает со временем. размерность 
константы скорости совпадает с размерностью скорости.
подставляя в (10.6) 0
2
cc = , найдем время, за которое прореа-
гирует половина исходного вещества, τ (время полупревращения):
 01 2 2/
c
k
τ =
⋅
. (10.7)
реакции	первого	порядка,	n = 1. для элементарной реакции 
(или стадии) первого порядка (мономолекулярная реакция)
A → продукты
выражение для скорости реакции имеет вид
 
dc k c
d
ω = − = ⋅
τ
A
A . (10.8)
разделив переменные в уравнении (10.8) и интегрируя полу-
ченное выражение, получим
 0
c k
c
= ⋅ τln . (10.9)
константа скорости реакции перового порядка имеет размер-
ность, обратную времени (время)–1, например, c–1, мин–1, ч–1, и не за-
висит от единиц измерения концентрации. 
время полупревращения τ1/2 реакции первого порядка не зависит 
от начальной концетрации:
 1 2
2ln
/ k
τ = . (10.10)
при изучении кинетики реакции первого порядка вместо кон-
центраций можно использовать любые другие величины, значения 
которых пропорциональны концентрации, так как в уравнение (10.9) 
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входит отношение концентраций. например, концентрации можно 
заменить через количество исходного вещества в системе
 
a k
a x
= ⋅ τ
−
ln , (10.11)
где a = c0 · V  — начальное количество вещества; a – x = c · V — 
количество вещества, которое осталось во всем объеме V системы 
к моменту времени τ; x — количество прореагировавшего веще-
ства.
преобразуя (10.11), можно получить зависимость количества 
прореагировавшего вещества к моменту времени τ:
 x = a – a · e–k · t = a(1 – e–k · τ). (10.12)
реакции	второго	порядка,	n	=	2	(бимолекулярные	реакции).	
для элементарных реакций второго порядка, когда в элементарном 
акте реагируют две одинаковые частицы:
2A → продукты,
или частицы, различные по химической природе:
A + B → продукты,
выражения для скорости имеют вид
 ω = k · cA2 (10.13)
и
 ω = k · cA · cB  (10.14)
соответственно.
разделив переменные в уравнении (10.13) и проинтегрировав 
полученное выражение, получим
 
0
1 1 k
c c
− = ⋅ τ . (10.15)
такой же результат можно получить для уравнения (10.14) при 
условии равенства концентрации веществ а и в (cA = cB). размер-
ность константы скорости реакции второго порядка (время–1 · конц–1), 
например, если время выражено в секундах, а концентрация — 
в моль/л, будет л/моль · с.
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время полупревращения реакции второго порядка обратно про-
порционально начальной концентрации:
 1 2
0
1
/ k c
τ =
⋅
. (10.16)
для бимолекулярной реакции двух разных частиц с разными 
концентрациями выражение для скорости можно представить в виде
 
dc dc k c c
d d
− = − = ⋅ ⋅
τ τ
A B
A B . (10.17)
полагая, что cA = a – x и cB = b – x, уравнение (10.17) примет вид
 (
d a x k a x b x
d
−
− = ⋅ − ⋅ −
τ
( )
( ) ) , (10.18)
где a и b — начальные концентрации веществ A и B; x — уменьшение 
концентрации веществ A и B к моменту времени τ.
решение уравнения (10.18) имеет вид:
 
1 b ( a x ) k
a b a ( b x )
⋅ −
= ⋅ τ
− ⋅ −
ln . (10.19)
реакции	третьего	порядка,	n = 3. для элементарных реакций 
третьего порядка (тримолекулярные реакции):
3A → продукты,
2A + B → продукты
или 
A + B + с → продукты,
выражения для скорости имеют следующий вид:
 ω = k · cA3, (10.20)
 ω = k · cA2 · cB, (10.21)
 ω = k · cA · cB · cC  (10.22)
соответственно.
разделяя переменные в уравнении (10.20) и интегрируя новое 
выражение, получим
 
2 2
0
1 1
2 2
k
c c
− = ⋅ τ . (10.23)
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время полупревращения для реакции третьего порядка обратно 
пропорционально квадрату начальной концентрации:
 1 2 2
0
3
2/ k c
τ =
⋅
. (10.24)
константа скорости третьего порядка имеет размерность (вре-
мя–1 · конц–2), например, л2/моль2 · с.
10.3.	сложные	реакции
двусторонние	 (обратимые)	реакции. Обратимыми называ-
ют реакции, в которых наряду с превращением исходных веществ 
в продукты протекает с заметной скоростью и противоположно на-
правленная реакция превращения продуктов в исходные вещества. 
такие реакции идут до достижения равновесия.
скорость обратимой реакции A  B равна разности скоростей 
прямой и обратной элементарных мономолекулярных реакций:
 ω = ω1 – ω–1 = k1 · cA – k–1 · cB, (10.25)
где ω1  и ω–1 — скорости прямой и обратной реакции соответственно.
полагая, что cA = a – x и cB = b + x, уравнение (10.25) примет вид
        ( ) ( ) ( )1 1
d a xdc dx k a x k b x
d d d −
−
ω = − = − = = ⋅ − − ⋅ +
τ τ τ
A , (10.26)
где a и b — начальные концентрации веществ A и B; x — изменение 
концентрации веществ A и B к моменту времени τ.
при достижении состояния равновесия скорости прямой и об-
ратной реакций сравняются и несложно показать, что отношение 
констант скоростей прямой и обратной реакций представляет собой 
константу равновесия:
 1
1
равнов
B
р равнов
A
k b x cK
k a x c
∞
− ∞
−
= = =
−
. (10.27)
преобразуя уравнение (10.26), получим
 ( ) ( ) ( )1 11 1 1 1
1 1
dx k a k bk k x k k L x
d k k
−
− −
−
 ⋅ − ⋅
= + ⋅ − = + ⋅ − τ + 
, (10.28)
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где  1 1
1 1
k a k bL
k k
−
−
⋅ − ⋅
=
+
. (10.29)
разделив переменные в уравнении (10.28) и проинтегрировав 
новое выражение, получим
 ( )1 1
L k k
L x −
= + ⋅ τ
−
ln . (10.30)
Параллельные	односторонние	реакции. Параллельными на-
зывают такие реакции, в которых взятые вещества реагируют одно-
временно в двух и более направлениях.
рассмотрим гомогенную реакцию, когда вещество A одновремен-
но претерпевает мономолекулярное превращение в вещества B и C:
 ,
где k1 и k2 — константы скорости первой и второй реакции соот-
ветственно.
запишем выражения для скоростей обеих реакций:
 ( )11 1
dx k a x
d
ω = = ⋅ −
τ
,  (10.31)
 ( )22 2
dx k a x
d
ω = = ⋅ −
τ
, (10.32)
где x1 и x2 — концентрация веществ B и C соответственно к моменту 
времени τ; a — исходная концентрация вещества A; x = x1 + x2 — 
убыль вещества A к моменту времени τ.
общая скорость расходования вещества A равна сумме скоростей 
реакций по обоим направлениям:
 ( ) ( )1 2
dx k a x k a x
d
= ⋅ − + ⋅ −
τ
. (10.33)
решая уравнение (10.33), получаем
 ( )1 2
a k k
a x
= + ⋅ τ
−
ln . (10.34)
k1
k2
A
B
C
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для определения констант скоростей k1 и k2 поделим уравнение 
(10.31) на (10.32). последующее интегрирование полученного урав-
нения приводит к выводу, что соотношение количеств образующихся 
продуктов в любой момент времени равно отношению констант 
скоростей соответствующих реакций:
 1 1
2 2
x k
x k
= . (10.35)
односторонние	последовательные	реакции. Многие сложные 
реакции состоят из нескольких последовательных элементарных 
стадий. при этом промежуточные вещества, которые образуются 
в одной стадии, расходуются в последующей:
 1 2A B Dk k→ → .
в общем случае число стадий может быть больше двух. кинетика 
последовательных реакций описывается системой дифференциаль-
ных уравнений, которая может быть решена методами численного 
интегрирования. в аналитическом виде получаются решения толь-
ко для совокупности последовательных односторонних реакций 
первого порядка.
уравнение для расчета концентрации конечного продукта D 
от времени имеет вид
 2 11 2
2 1 2 1
1 k kk ky a e e
k k k k
− ⋅ τ − ⋅τ = ⋅ + ⋅ − ⋅ − − 
, (10.36)
а выражение для концентрации промежуточного продукта B (x – y) 
можно записать следующим образом:
 ( )1 21
2 1
k kkx y a e e
k k
− ⋅ τ − ⋅ τ− = ⋅ ⋅ −
−
. (10.37)
на рисунке показано изменение количества вещества A (кри-
вая 1), B (кривая 2) и D (кривая 3) по мере протекания реакции.
прохождение кривой 2 через максимум означает, что проме-
жуточное вещество B сначала накапливается, а потом исчезает. 
координаты этого максимума (τmax, cBmax) определяются из условия 
экстремума 0B
dc
d
=
τ
:
171
 2
2 1 1
1 k
k k k
τ = ⋅
−max
ln . (10.38)
подставляя (10.38) в (10.37), находим концентрацию в макси-
муме кривой:
 
1 2 2 2
2 1 1 2 1 11
2 1
k k k k
k k k k k kkc a e e
k k
− −
⋅ ⋅
− −
 
= ⋅ ⋅ − −  
ln ln
B
. (10.39)
после небольших преобразований получаем
 1 11
1
c a e e
γ γ γ
− −
γ− γ−
 
= ⋅ ⋅ − γ −  
ln ln
B
 (10.40)
и
 
1
1
1k ( )
τ = ⋅ γ
γ −max
ln , (10.41)
где 2
1
k
k
γ = .
из уравнений (10.40) и (10.41) следует, что максимум на кине-
тический кривой для промежуточного вещества B зависит только от 
отношения 2
1
k
k
γ =  и не зависит от абсолютного значения констант 
кинетические кривые двух последовательных реакций  
первого порядка
2
1
c
a
τ
3
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скоростей стадий. с ростом отношения k2/k1 максимум на кине-
тической кривой для промежуточного вещества становится ниже 
и смещается от начала координат.
кинетическая кривая для конечного продукта (вещество D) ис-
пытывает перегиб, местоположение которого находят из условия 
2
2
0y∂ =
∂τ
:
 2
2 1 1
1 k
k k k
τ = ⋅
−пер
ln . (10.42)
сравнение (10.38) и (10.42) показывает, что перегиб для конеч-
ного продукта D находится там же, где и максимум для промежу-
точного продукта B.
10.4.	влияние	температуры	 
на	скорость	химических	реакций
скорость большинства реакций увеличивается с ростом темпера-
туры, так как при этом возрастает энергия сталкивающихся частиц 
и повышается вероятность того, что при столкновении произойдет 
химическое превращение. из величин, входящих в выражение для 
скорости химической реакции, от температуры зависит только 
константа скорости. порядок реакции при не слишком большом 
изменении температуры обычно не меняется.
для количественного описания температурных эффектов в хими-
ческой кинетике используют два основных соотношения — правило 
вант-гоффа и уравнение аррениуса.
правило вант-гоффа заключается в том, что при увеличении 
температуры на каждые 10 °с скорость гомогенной реакции уве-
личивается в 2÷4 раза. Математически это означает, что скорость 
реакции зависит от температуры по степенному закону:
 
2 1
2
1
10
T T
T
T
k
k
−
= γ , (10.43)
где γ — температурный коэффициент скорости (γ = 2÷4). 
правило вант-гоффа довольно грубо описывает эксперимен-
тальные данные и применимо только в очень ограниченном интер-
вале температур.
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более точно зависимость константы скорости от температуры 
передает уравнение аррениуса:
 
Ek
RT
 = ⋅ − 
 
AA exp , (10.44)
где A — предэкспоненциальный множитель, который не зависит 
от температуры, а определяется только видом реакции; EA — энер-
гия активации, характеризующая необходимый избыток энергии 
(по сравнению со средним уровнем), которым должны обладать 
молекулы, чтобы реакция была возможной. Энергия активации 
для большинства реакций в растворе составляет 50–100 кдж/моль. 
для практических расчетов часто используют интегральное 
уравнение, которое может быть получено логарифмированием 
уравнения (10.44) с последующим преобразованием его для двух 
конкретных температур:
 2
1 2 1
1 1k E .
k R T T
 
= − ⋅ − 
 
Aln   (10.45)
теоретические	вопросы	к	коллоквиуму	 
«кинетика	химических	реакций»
1. предмет химической кинетики. скорость химической реакции. ско-
рость химической реакции по компоненту. основной постулат химической 
кинетики. порядок реакции: частный, общий. Молекулярность реакции. 
различие в понятиях порядка и молекулярности реакции. Физический 
смысл константы скорости реакции.
2. кинетические уравнения для односторонних реакций нулевого, 
первого, второго и третьего порядков. время полупревращения для 
каждого типа реакции, размерность константы скорости, графическое 
представление изменения концентрации участников реакции (исходных 
веществ и продуктов) от времени. возможность использования давления 
для газовых реакций в кинетических расчетах.
3. порядок реакции и методы его определения. Метод избыточной 
концентрации оствальда. интегральные и дифференциальные методы 
определения частных порядков реакции. Метод определения порядка 
по периоду полупревращения.
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4. кинетическое описание обратимых реакций. связь констант скоро-
стей прямой и обратной реакции с константой равновесия. графическое 
представление изменения концентрации участников реакции от времени.
5. кинетическое описание параллельных реакций. принцип неза-
висимости реакций. отличительные особенности сопряженных реакций. 
графическое представление изменения концентрации участников реакции 
от времени.
6. кинетическое описание последовательных реакций. принцип ста-
ционарности. графическое представление изменения концентраций всех ее 
участников от времени. понятие о лимитирующей стадии реакции. Метод 
стационарных концентраций.
7. влияние температуры на скорость химической реакции. правило 
вант-гоффа. представления аррениуса. уравнение аррениуса.
8. теория активных соударений для односторонней бимолекулярной 
реакции. природа энергетического барьера и активных молекул. стери-
ческий фактор. реакции нормальные, медленные и быстрые. достоинства 
и недостатки теории.
9. Мономолекулярные реакции и их особенности. теория линдемана. 
среднее время жизни молекул в мономолекулярной реакции.
10. теория активированного комплекса (метод переходного состояния). 
исходные постулаты, природа энергетического барьера, вывод основного 
уравнения. достоинства и недостатки метода.
вопросы	для	самоподготовки	к	коллоквиуму	 
и	задачи	для	практических	занятий
1. покажите, справедливо ли следующее выражение для реакции 
первого прядка:
 1
2 1 2
1
ln
a xk .
t t a x
 −
=  − − 
2. Могут ли совпадать размерности для скорости реакции и константы 
скорости реакции?
3. какие из следующих факторов влияют на константу скорости хи-
мической реакции: природа реагирующих веществ, концентрация реаги-
рующих веществ, температура?
4. раствор вещества а смешивается с равным объемом вещества в, 
содержащим такое же число молей. происходит реакция а + в → с. через 
1 ч прореагировало 75 % а. сколько а останется в растворе через 2 ч, 
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если реакция имеет: а) первый порядок по а и нулевой по в; б) первый 
порядок по а и в; в) нулевой порядок по а и в.
5. запишите в общем виде и проинтегрируйте кинетическое уравне-
ние для реакции, имеющей порядок ½. получите выражение для периода 
полураспада исходного вещества в этой реакции.
6. получите выражения для константы скорости реакции первого 
порядка, используя величины исходного и общего давлений для реакций 
а → в + с и а → в + с + D, протекающих в газовой фазе в замкнутом 
объеме V.
7. какая из односторонних реакций — первого, второго или третьего по-
рядка — закончится быстрее, если начальные концентрации веществ равны 
1 моль/л и все константы скорости, выраженные через моль/л и с, равны 1?
8. для односторонних реакций первого порядка:
а) а → 2в;
б) а → в;
в) а + 2в → продукты,
постройте графики зависимости концентраций веществ а и в от времени. 
для произвольного момента времени проведите касательные к кривым. 
как соотносятся между собой тангенсы углов наклона этих касательных?
9. зависит ли (если да, то каким образом) время полупревращения 
от начальной концентрации реагирующих веществ?
10. оксид азота (V) при 67 °с разлагается по уравнению: 
2N2O5 → 4NO2 + O2. зависимость концентрации реагента от времени 
представлена в таблице:
τ, с 0 1 2 3 4 5
C(N2O5), моль/л 1,000 0,705 0,497 0,349 0,246 0,173
определите порядок реакции, константу скорости и время полурас-
пада N2O5.
11. при изучении кинетики термического разложения некоторого веще-
ства измеряли зависимость периода полураспада от начального давления. 
были получены следующие результаты:
τ 1/2, c 860 470 255 212
начальное давление, торр 52.5 139 290 360
определите порядок реакции.
12. в некоторой реакции целочисленного порядка nA → B концентра-
ция исходного вещества 0,5 моль/л была достигнута за 4 мин при начальной 
176
концентрации 1 моль/л и за 5 мин при начальной концентрации 2 моль/л. 
установите порядок реакции.
13. для элементарной реакции nA → B период полураспада A состав-
ляет τ1/2, а время распада A на 75 % – τ3/4. докажите, что отношение τ3/4/ τ1/2 
не зависит от начальной концентрации, а определяется только порядком 
реакции n.
14. сумма констант скоростей обратимой реакции первого порядка 
рассчитывается по уравнению 
1 2
1
ln
Lk k
t L x
 + =  − 
. имеет ли какой-нибудь 
физический смысл величина L?
15. постройте графики зависимости концентраций веществ а и в, 
участвующих в обратимой реакции первого порядка по схеме а ⇔ в, 
от времени для случая Кравн > 1 и Кравн < 1. покажите связь между константой 
равновесия и константами скоростей прямой и обратной реакций.
16. найдите время, за которое вещество A распадается на ⅓ в об-
ратимой реакции а ⇔ в, если в начальный момент времени вещество B 
в системе не содержалось. при каком минимальном значении k–1 вещество 
а никогда не сможет распасться на ⅓?
17. для двух односторонних параллельных реакций первого порядка 
(а → B и а → D) константы скорости соответственно равны 2,0 с–1 и 0,5 с–1. 
начальная концентрация исходного вещества а — 2 моль/л. рассчитайте 
концентрации веществ в и D в момент времени, соответствующий периоду 
полураспада вещества а.
18. в параллельных реакциях первого порядка 1A Bk→  и 2A C
k→  
выход вещества в равен 53 %, а время превращения A на ⅓ равно 40 с. 
найдите k1 и k2.
19. постройте график изменения концентраций веществ участников 
реакции а → в → D в зависимости от времени. как соотносятся между 
собой положение максимума на кривой св и перегиба на кривой сD?
20. каков физический смысл энергии активации в теории аррениуса, 
активных соударений и переходного состояния? какая из теорий позво-
ляет теоретически рассчитать энергию активации? как экспериментально 
определить энергию активации?
21. Энергия активации реакции а в 3 раза больше, чем энергия активации 
реакции в. скорость какой реакции больше? изобразите температурные 
зависимости констант скоростей этих реакций в координатах аррениуса.
22. две реакции имеют одинаковые предэкспоненциальные множители, 
а энергия активации первой реакции на 16 628 дж больше. во сколько раз 
различаются константы скорости этих реакций при 1000 K?
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23. если реакция первого порядка имеет энергию активации 
25 000 кал/ моль и предэкспоненциальный множитель A равен 5 · 1013 с–1, 
при какой температуре период полураспада для этой реакции будет равен 
а) 1 мин и б) 30 сут.
24. Экспериментально установлено, что зависимость константы ско-
рости разложения фосфина 4PH3 → P4 + 6H2 от температуры выражается 
уравнением 1896 2 12 130lg lgk T ,
T
= − + + . рассчитайте опытную энергию 
активации этой реакции при 800 K.
25. при описании реакции, протекающей в газовой фазе с изменением 
давления, обнаружен переход от кинетического уравнения первого порядка 
к уравнению второго порядка. дайте объяснение этому явлению.
26. как соотносятся между собой общее количество соударений и ко-
личество активных соударений согласно теории активных соударений?
27. основываясь на результатах теории активных соударений, опреде-
лите принцип деления реакций на реакции «быстрые», «нормальные» и 
«медленные». как их существование объясняется в рамках теории пере-
ходного состояния?
28. какой смысл стерический фактор, вводимый в теории активных 
соударений, приобретает в теории переходного состояния?
29. как изменится скорость реакции, протекающей по уравнению 
2H2 + O2 ↔ 2H2O, если давление увеличить в 3 раза?
30. константа скорости реакции дегидрирования метиламина 
CH3NH2 ↔ HCN + 2H2 при 913 K равна 5 · 10–3 с–1. за какое время концен-
трация метиламина уменьшится в 2 раза?
31. разложение оксида азота N2O5 является реакцией первого порядка, 
константа скорости которой равна 0,002 мин–1. определите сколько (в %) 
оксида азота N2O5 разложится за 2 ч.
32. реакция 3BrO– ↔ BrO3
– + 2Br– описывается кинетическим уравне-
нием второго порядка с константой скорости, равной 9,3 · 10–4 м3/кмоль · с. 
исходная концентрация гипобромид-ионов равна 0,1 кмоль/м3. за какое 
время прореагирует 30 % гипобромид-ионов?
33. вещество A смешано с веществами B и C в равных концентрациях 
(cо = 1 моль/л). через 1000 с осталось 50 % вещества A. сколько вещества 
A останется через 2000 с, если реакция имеет нулевой, первый, второй, 
третий порядок?
34. при изменении начальной концентрации с 1 до 3 моль/л период 
полупревращения некоторой реакции уменьшился с 3 ч до 20 мин. опре-
делите порядок и константу скорости реакции.
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35. вычислите константу скорости гидролиза этилацетата, если для 
нейтрализации каждых 5 мл реагирующей смеси израсходовано следующее 
количество 0,1 н раствора гидроксида натрия:
τ, мин 0 41 85 178 ∞
VNaOH, мл 23,5 25,87 28,12 32,12 42,37
36. в присутствии концентрированной серной кислоты муравьиная 
кислота разлагается по схеме 
HCOOH ↔ H2Oж + COг. 
по приведенным результатам анализа определите порядок и константу 
скорости реакции:
τ, мин 1 2 4 8 16 ∞
VCO, м3 49 92 188 345 655 2000
37. при прохождении реакции CH3COCH3 ↔ C2H4 + H2 + CO в замкну-
том объеме общее давление изменялось, как показано в таблице. докажите, 
что данная реакция является реакцией первого порядка, и найдите среднее 
значение константы скорости реакции:
τ, мин 0 6,5 13,0 19,9
p, мм рт. ст. 312 408 488 562
38. кинетику разложения перекиси водорода изучали путем титрования 
реакционных проб одинакового объема через определенные промежутки 
времени раствором перманганата калия. на основании данных таблицы 
вычислите среднее значение константы скорости разложения перекиси 
водорода и время, необходимое для разложения 90 % н2о2. разложение 
перекиси в водном растворе является реакцией первого порядка.
τ, мин 0 10 20
V, мл KMnO4 22,8 13,8 8,25
39. Монохлоруксусная кислота при действии воды переходит в глико-
левую. реакция протекает по уравнению 
сн2ClCOOH + H2O ↔ CH2(OH)COOH + HCl.
при большом избытке воды реакция является псевдомономолекуляр-
ной. на основании приведенных данных вычислить константу скорости 
реакции и определить, через какое время все три кислоты будут присут-
ствовать в эквивалентных количествах.
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τ, мин 0 600 780 2070
VNaOH, см3 12,9 15,8 16,4 20,5
40. 0,01 н раствор сн3соос2н5 омыляется 0,002 н раствором NaOH 
в течение 23 мин на 10 %. через сколько минут он будет омылен на 10 % 
0,005 н раствором щелочи. степень диссоциации NaOH равна 1.
41. константа скорости реакции
сн3соос2н5 + NaOH ↔ CH3COONa + C2H5OH
при 50 °с равна 5,4 л/моль с. сколько эфира прореагирует за 10 мин при 
начальной концентрации исходных веществ 0,02 моль/л? какова должна 
быть начальная концентрация эфира и щелочи, чтобы за это время про-
реагировало 98 % исходных веществ?
42. реакция образования фосгена со + сl2 ↔ COCl2 протекает в при-
сутствии катализатора. определите порядок реакции, если при 27 °с 
получены следующие результаты:
τ, мин 0 18 30 42
c(CO) = c(Cl2), моль/л 0,0187 0,01764 0,01704 0,01644
43. определите порядок реакции изомеризации газообразного вещества 
а в в при 923 к, пользуясь зависимостью между временем полупревра-
щения и исходным давлением.
τ 1/2, c 648 450 318 222
p · 10–5, па 0,067 0,133 0,267 0,533
44. кинетику реакции 2A → B, протекающей в жидкой фазе, изучали 
спектрофотометрически и получили следующие данные:
τ, мин 0 10 20 30 40 ∞
cB, моль/л 0 0,089 0,153 0,200 0,230 0,312
определите порядок реакции и константу скорости.
45. при изучении кинетики каталитического распада аммиака на про-
стые вещества при 1373 K были получены следующие данные:
τ 1/2, мин 7,6 3,7 1,7
p0(NH3), мм рт. ст. 265 130 58
определите порядок реакции и константу скорости.
46. реакция протекает по схеме:  1A Bk→  и 2A C
k→ . определите 
константы скорости k1 и k2, если известно, что в смеси продуктов реакции 
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содержится 35 % вещества B, а концентрация вещества A уменьшилась 
в два раза за 410 с.
47. для обратимой реакции а ↔ B константы скорости прямой и об-
ратной реакции соответственно равны 300 с–1 и 100 с–1. за какое время 
концентрация вещества A изменится в два раза, если в начальный момент 
времени вещество B в системе не содержалось.
48. для обратимой реакции первого порядка ↔A B  константа равно-
весия K = 8, а константа скорости прямой реакции k1 = 0,4 c–1. вычислите 
время, при котором концентрации веществ A и B станут равными, если 
начальная концентрация вещества B равна нулю.
49. рассчитайте концентрации азота и закиси азота через 0,1 с, если 
начальная концентрация окиси азота равнялась 4 моль/л, а константы 
скорости параллельных бимолекулярных реакций
1 2
22 2 122 2 2NO N O и NO N O O
k k→ + → +
при 1300 K равны 25,7 и 18,2 л/моль · с.
50. вычислите среднее значение константы скорости бимолекулярной 
реакции омыления этилацетата гидроксидом натрия, если установлено, 
что при взаимодействии 0,3114 моль этилацетата с 0,5638 моль NaOH 
количества этих веществ в реакционной смеси изменяется, как показано 
в таблице:
τ, с 0 393 669 1010 1265
nNaOH, моль 0,5638 0,4866 0,4467 0,4113 0,3879
nэфир, моль 0,3114 0,2342 0,1943 0,1589 0,1354
51. процесс разложения изопропилового спирта в присутствии ката-
лизатора можно представить следующими реакциями:
C3H7OH → C3H6O + H2, 
C3H7OH → C3H6 + H2O, 
C3H7OH → C3H8 + O2.
концентрации веществ, измеренные через 4,3 с после начала опыта, 
следующие (в ммоль/л): с(C3H7OH) = 27,4; с(C3H6O) = 7,5; с(C3H6) = 8,1; 
с(C3H8) = 1,7. определите константу скорости каждой из параллельных 
реакций, если в начальный момент времени в системе присутствовал 
только изопропиловый спирт.
52. во сколько раз увеличится скорость реакции при повышении 
температуры с 20 до 100 °с, если температурный коэффициент скорости 
реакции равен 2?
53. при одной и той же концентрации реагирующих веществ скорость 
реакции при 300 K вдвое больше, чем при 293 K. вычислите значение 
производной 
lnK
T
∂
∂
 при 300 K.
54. во сколько раз увеличивается скорость реакции при повышении 
температуры от 25 до 100 °с, если энергия активации равна 30 ккал/моль.
55. при 10 °с реакция между 1 л 0,05 н раствора этилацетата и 1 л 
0,05 н раствора гидроксида натрия происходит на 50 % в течение 16,8 мин. 
приняв температурный коэффициент реакции равным 2, определить, 
за какое время произойдет омыление половины взятого эфира при 35 °с, 
если остальные условия останутся прежними.
56. две реакции одинакового порядка имеют одинаковые предэкспонен-
циальные множители, но энергии активации этих реакций различаются на 
83,126 кдж/моль. рассчитайте отношение констант скоростей этих реакций 
при 434 K.
57. для реакции разложения йодистого водорода константа скорости 
при 280 °с равна 7,96 · 10–7 мин–1, а при 300 °с — 3,26 · 10-6 мин–1. опреде-
лите энергию активации, константу скорости при 290 °с и температурный 
коэффициент скорости реакции.
58. для реакции разложения хлористого водорода энергия активации 
равна 185,77 кдж/моль. определите, как влияет на рост активных молекул 
повышение температуры с 417 до 427 °с.
59. константы скорости реакции 2NO + Cl2 ↔ 2NOCl при 0 и 60,2 °с 
соответственно равны 5,5 и 19,4 л2/моль2 · с. вычислите, при какой тем-
пературе константа скорости будет равна 9,9 л2/моль2 · с.
60. для обратимой реакции разложения йодистого водорода 
HI ↔ H2 + I2 при двух разных температурах получены следующие значения 
констант скорости прямой (k1) и обратной (k2) реакций (см3/моль · с):
T, K k1 k1
666,8 0,259 15,59
698,6 1,242 67,00
найти значения энергий активации прямой и обратной реакций и кон-
станту равновесия реакции при 533 K.
61. константа скорости разложения ацетондикарбоновой кислоты 
CO(CH2COOH)2 ↔ CO(CH3)2 + 2 CO2 (реакция первого порядка) при 273,2 K 
равна 2,46 · 10–5 мин–1, а при 313,2 K — 5,76 · 10–3 мин–1. вычислите время, 
в течение которого реакция пройдет на 70 % при 323,2 K.
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11.	ЭлектроХимическая	кинетика
при пропускании постоянного тока через раствор в нем про-
исходят химические превращения в результате реакций окисления 
и восстановления, протекающих на электродах. Эти процессы 
могут быть представлены как гетерогенная реакция, а их скорости 
могут быть связаны с токовыми характеристиками. если процесс 
на электроде представить в виде следующей схемы:
 Red + ze = Ox, (11.1)
то очевидно, что количество вещества, претерпевшего электрохи-
мическое превращение в единицу времени на единичной площади 
электрода (что тождественно скорости реакции), пропорционально 
(с точностью до множителя ze) количеству заряда, прошедшего 
через единичную площадь электрода за единицу времени (что 
тождественно плотности тока). поэтому плотность (или сила) тока 
может служить мерой скорости реакции. с другой стороны, увели-
чение приложенного напряжения приводит к увеличению силы тока, 
а следовательно, и скорости электрохимического процесса. таким 
образом, одной из главных задач электрохимической кинетики яв-
ляется установление взаимосвязи между потенциалом электрода 
и скоростью электрохимического процесса.
11.1.	Поляризация	электродов.	 
напряжение	разложения
рассмотрим гальваническую ячейку, составленную из водород-
ного и хлорного газовых электродов:
 (рt) н2 | нсl | с12 (Pt). (11.2)
в условиях разомкнутой внешней цепи на электродах устанав-
ливаются равновесия:
 2н+ + 2e ⇔ н2, (11.3)
 сl2 + 2e ⇔ 2с1–, (11.4)
183
т. е. соответствующие процессы окисления и восстановления на каж-
дом из электродов идут с одинаковыми скоростями. вследствие 
того, что потенциал хлорного электрода более положителен, при 
замыкании внешней цепи электроны в ней будут переноситься от 
водородного электрода к хлорному. Это приведет к смещению равно-
весия и самопроизвольному протеканию процессов окисления на 
водородном электроде и восстановления на хлорном электроде. для 
того чтобы заставить протекать процессы на электродах в противо-
положных направлениях (восстановление водорода и окисление хло-
ра), необходимо приложить несколько большее по значению внешнее 
напряжение, направленное противоположно Эдс гальванического 
элемента. при протекании тока (хоть в случае работы гальваниче-
ского элемента, хоть в случае электролиза) электрохимические про-
цессы на электродах (11.2) и (11.3), стремящиеся вернуть систему 
к равновесному состоянию происходят с конечными скоростями, 
намного меньшими по сравнению с подводом/отводом электронов 
во внешней цепи. поэтому потенциалы электродов при протекании 
тока будут смещены относительно их равновесных значений. такое 
смещение потенциала электрода при протекании через него тока 
относительно равновесного значения называют поляризацией.
 Δφ = φ – φравн. (11.5)
при смещении потенциала в отрицательную сторону относи-
тельно равновесного значения избыточное количество электронов 
поглощается в ходе реакции (присоединение электронов), поэтому 
такую поляризацию называют катодной. смещение потенциала 
в положительную сторону относительно равновесного значения 
приводит к увеличению скорости окисления и поэтому называется 
анодной поляризацией электрода.
если два платиновых электрода погрузить в раствор HCl и посте-
пенно увеличивать напряжение, то сначала при малом напряжении 
тока в цепи почти нет. увеличение напряжения очень мало увеличи-
вает силу тока. только когда напряжение достигает некоторой опре-
деленной величины, сила тока сильно возрастает и на электродах 
появляются видимые продукты электролиза — водород H2 на катоде 
и хлор Cl2 на аноде.
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очевидно, что как только при протекании тока на электродах 
появляются продукты электролиза, электроды перестают быть 
инертными: один становится хлорным, а другой — водородным. 
в результате возникает гальваническая ячейка, изображаемая схемой 
(11.2), Эдс которой направлена противоположно приложенному 
извне напряжению. таким образом, минимальное напряжение 
(называемое напряжением разложения Uразл), требуемое для того, 
чтобы начался процесс электролиза, складывается из нескольких 
составляющих:
 Uразл = Eравн + Δφкат + Δφ ан + IR, (11.6)
где Eравн — равновесное значение Эдс ячейки; Δφкат и Δφан — поля-
ризация на катоде и аноде соответственно; IR — омическое падение 
напряжения, связанное с сопротивлением цепи.
поскольку в гетерогенных реакциях, состоящих обычно из на-
бора последовательных процессов, скорость определяется лимити-
рующей стадией, то и поляризация электрорда может быть описана 
с использованием такого подхода.
11.2.	концентрационная	поляризация
рассмотрим электрод первого рода, на котором при катодной 
поляризации (смещении потенциала в отрицательную сторону) 
происходит процесс восстановления:
 Мz+ + ze → M. (11.7)
при этом концентрация ионов Мz+ вблизи поверхности электро-
да (cS) становится меньше, чем в глубине раствора (c0), а потенциал 
электрода может быть представлен следующим образом:
 0
S
RT c .
zF
ϕ = ϕ + ln  (11.8)
сдвиг потенциала относительно равновесного значения (ка-
тодная поляризация) в этом случае называется концентрационной 
поляризацией электрода:
 
0
равн ln
SRT c .
zF ñ
∆ϕ = ϕ −ϕ =  (11.9)
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возникающий градиент концентрации приведет к возникно-
вению переноса из глубины раствора к поверхности электрода. 
предположим, что процесс восстановления происходит быстро, 
а лимитирующей стадией электродной реакции в целом является 
подвод ионов Мz+ к поверхности. тогда скорость будет определяться 
плотностью потока диффузии:
 0диф
Sdc c cJ D D ,
dx
−
= − =
δ
 (11.10)
где δ — толщина диффузионного слоя. 
плотность тока, связанную с переносом ионов Мz+, можно рас-
считать как
 0диф
Sc ci zFJ zFD .−= =
δ
 (11.11)
при смещении потенциала в отрицательную сторону скорость 
процесса восстановления будет увеличиваться, а концентрация 
на поверхности уменьшаться, и при некотором значении обратится 
в нуль (cS = 0):
 0d
ci zFD ,=
δ
 (11.12)
id — называют предельным диффузионным током. поделив (11.11) 
на (11.12) и решив получившееся уравнение относительно cS /c0, 
подставим результат в уравнение (11.9):
 1ln
d
RT i .
zF i
 
∆ϕ = − 
 
 (11.13)
11.3.	Электрохимическая	поляризация.	 
уравнение	тафеля
если лимитирующей стадией является электрохимическое пре-
вращение на электроде, которое, в свою очередь, тоже может быть 
сложным процессом и включать не одну стадию, то такого рода 
поляризацию часто называют перенапряжением η. перенапряжение 
связано с плотностью тока, протекающего через электрод, эмпири-
ческим уравнением тафеля:
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 η = φ – φравн = a + b lg|i|, (11.14)
где a и b — некоторые константы. константа a зависит от химиче-
ской природы и физического состояния электрода (например, сте-
пени шероховатости поверхности). коэффициент b характеризует 
природу электрохимической реакции, протекающей на электроде, 
например, для процесса восстановления водорода b = 0,116 в.
в рамках теории замедленного разряда плотность тока, проте-
кающего через электрод, определяется соотношением
 0
zF zFi i ,
RT RT
α η α η    = − −        
а кexp exp  (11.15)
где i0 — плотность тока обмена; αа и αк — коэффициенты переноса 
анодного (окисление) и катодного (восстановление) процессов соот-
ветственно, они могут изменяться в пределах от 0 до 1 (для электро-
дной реакции окисления — восстановления водорода αа = αк = 0,5). 
плотностью тока обмена i0 называется количество заряда, уча-
ствующее в катодной реакции или в анодной реакции, в условиях 
динамического равновесия на электроде в отсутствие суммарного 
результирующего тока (i = 0). уравнение (11.15) называют полным 
уравнением поляризационной кривой. из него следует, что при сдвиге 
потенциала от равновесного значения в отрицательную (катодную) 
сторону (φ < φравн) значение плотности тока принимает отрицатель-
ные значения, а при сдвиге потенциала в положительную (анодную) 
сторону плотность тока больше нуля. при значительных сдвигах 
в отрицательную или положительные стороны одной из экспонент 
в уравнении (11.15) можно пренебречь, и решая соответствующее 
упрощенное уравнение относительно перенапряжения h, можно 
получить
 0
2 303 2 303, RT , RTi i ,
zF zF
η = −
α αк кк к
lg lg  (11.16)
 0
2 303 2 303, RT , RTi i .
zF zF
η = − +
α αа аа а
lg lg  (11.17)
сравнение уравнений (11.16) и (11.17) с уравнением тафеля 
(11.14) дает возможность расчета коэффициентов a и b.
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теоретические	вопросы	к	коллоквиуму	 
«Электрохимическая	кинетика»
1. особенности электрохимических процессов. связь скорости 
электрохимических процессов с плотностью тока. понятие тока обмена.
2. понятие поляризации электродов. концентрационная и электро-
химическая поляризация.
3. Электролиз, процессы на электродах. напряжение разложения, его 
составляющие.
4. концентрационная поляризация. предельный диффузионный ток. 
поляризационные кривые.
5. основы полярографии с ртутным капающим и дисковым электродами.
6. перенапряжение выделения водорода, его причины. уравнение 
тафеля.
7. теория замедленного разряда Фольмера, Эрдей — груза. вывод 
основного уравнения. 
8. развитие теории замедленного разряда. влияние строения двойного 
электрического слоя на кинетику электрохимических процессов.
вопросы	для	самоподготовки	к	коллоквиуму	 
и	задачи	для	практических	занятий
1. поясните, почему энергия активации стадии разряда — ионизации 
зависит от потенциала электрода?
2. какой из коэффициентов в уравнении тафеля зависит от природы 
материала электрода? как это объяснить?
3. каковы минимальные (определяемые термодинамикой) потенциалы, 
при которых из водных растворов с активностью соответствующего иона 
металла, равной единице, может выделяться: а) цинк; б) медь?
4. с какой характеристикой раствора связана величина предельного 
диффузионного тока? поясните ответ соответствующими формулами.
5. почему медь, в отличие от цинка и олова, не вытесняет водород из 
растворов разбавленных кислот?
6. вычислить плотность тока анодного растворения никеля в 0,1 н 
растворе NiCl2 при 25 °с, если перенапряжение на аноде равно 0,1 в, 
а плотность тока обмена на никеле в этом растворе i0 = 10–4 A/м2. коэффи-
циент переноса анодного процесса α = 0,50. до какого значения изменится 
плотность анодного тока при перенапряжении 0,15 в?
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7. вычислить напряжение разложения для раствора ZnSO4, если пере-
напряжением цинка на катоде и омическим падением напряжения можно 
пренебречь, а перенапряжение кислорода на аноде принять равным 0,46 в.
8. вычислить скорость разряда иона гидроксония на свинцовом 
электроде из 0,1 н раствора HCl при потенциалах электрода φ1 = – 0,9 в; 
φ2 = – 1,3 в и φ3 = φрав, если при 25 °с коэффициенты уравнения тафеля 
соответственно равны: а = 1,54 в и b = 0,130 в. коэффициент активности 
0,1 н раствора HCl равен γ± = 0,796.
9. зависимость перенапряжения от плотности тока для двухэлектрон-
ной реакции на катоде при 25 °с определяется следующими данными: 
i, A/м2 2 10
η, в 0,212 0,258
определить коэффициенты а и b в уравнении тафеля, ток обмена 
и коэффициент переноса α, приняв, что электродный процесс описывается 
теорией замедленного разряда.
10. вычислить потенциал разложения Cu(NO3)2, если перенапряжением 
меди на катоде и омическим падением напряжения можно пренебречь, 
а перенапряжение кислорода на аноде принять равным 0,46 в.
11. вычислить ток обмена i0 и ток, проходящий через катод, для реакции 
разряда иона н3о
+ на ртутном электроде площадью в 3 · 10–3 м2, если пере-
напряжение на катоде равно 0,60 в, а коэффициенты в уравнении тафеля 
равны: а = 1,41 в и b = 0,116 B.
12. вычислить значение напряжения разложения Ag2SO4, если пере-
напряжением серебра на катоде можно пренебречь, а перенапряжение 
кислорода на аноде принять равным 0,46 в.
13. определите перенапряжение выделения водорода на свинцовом 
катоде, если при электролизе раствора серной кислоты с платиновым 
анодом напряжение разложения равно 2,69 в. перенапряжение кислорода 
на аноде принять равным 0,46 в.
14. рассчитайте ток обмена i0 для реакции разряда иона гидроксония 
H3O+ на ртутном электроде, если коэффициенты в уравнении тафеля сле-
дующие: a = 1,41 в и b = 0,116 в.
15. рассчитайте плотность тока реакции разряда иона гидроксония 
H3O+ на свинцовом электроде из 5 н раствора H2SO4 при φ = –0,9 в и 298 K, 
если известны коэффициенты в уравнении тафеля a = 1,54 в, b = 0,13 в 
и средний ионный коэффициент активности γ± = 0,135.
16. рассчитайте Эдс поляризации при электролизе раствора сульфата 
меди при 25 °с. найдите перенапряжение кислорода на платиновом аноде, 
если напряжение разложения сульфата меди равно 1,35 в, а стандартный 
потенциал кислородного электрода равен 1,23 в.
17. при электроосаждении меди используют раствор сульфата меди 
с серной кислотой. возможно ли выделить на катоде медь полностью без 
выделения водорода? перенапряжение кислорода на платиновом электроде 
принять равным 0,46 в, а перенапряжение водорода на медном электро-
де — 0,23 в.
18. по приведенным ниже вольтамперным характеристикам платино-
вого электрода площадью 2 см2, находящегося в контакте с раствором Fe2+, 
Fe3+ при 25 °с, найдите плотность тока обмена и коэффициент переноса 
для электродного процесса.
η, мв 50 100 150 200 250
I, ма 8,8 25,0 58,0 191 298
19. на катоде идет процесс восстановления меди в диффузионном 
режиме. ионы меди в растворе имеют концентрацию 0,01 моль/л, под-
вижность ионов меди — 108 см · см2/моль, а толщина диффузного слоя 
составляет 0,5 мм, при T = 298 K. определить значение плотности предель-
ного тока на электроде.
20. 0,01 М раствор нитрата серебра подвергают электролизу между 
серебряными электродами при 25 °с. оцените концентрацию ионов серебра 
у поверхности катода, если наблюдаемое диффузионное перенапряжение 
равно 59,2 мв.
21. при выделении водорода на ртутном электроде в 0,01 н растворе 
соляной кислоты при φ = –1,133 в относительно нормального водородного 
электрода ток равен 601 мкA, а при φ = –1,343 в он составляет 0,038 A. 
площадь электрода 1,2 см2. определить коэффициенты a и b в уравнении 
тафеля (T = 298 K).
22. плотность тока обмена стандартного водородного электрода (Pt) 
H2 | H+ составляет 0,79 мA/см2. какой ток течет через стандартный электрод 
площадью 5 см2 при 25 °с, если потенциал равен 5 мв?
23. предельная плотность тока для реакции I3
– + 2e → 3I– на платино-
вом электроде составляет 28,9 мкA/см2 при концентрации KI3 = 6,6 · 10
–4 М 
и коэффициенте диффузии, равном 1,14 · 10–5 см2/с. вычислите толщину 
диффузного слоя.
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